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AVERTISSEMENT  DE  L’ÉDITEUR 


Le  Traité  de  chimie  que  nous  offrons  aujourd’hui  au  public  a 
pris  pour  cadre  général  le  programme  de  la  licence  ès  sciences 
physiques.  Les  auteurs  se  sont  cependant  attachés  à montrer 
tout  le  parti  que  Ton.  pouvait  tirer  de  la  science  pure  au  point 
de  vue  de  ses  applications;  aussi  les  principes  sur  lesquels  repo- 
sent nos  grandes  industries  ont-ils  été  suffisamment  développés, 
non  dans  le  but  de  faire  un  traité  de  chimie  industrielle,  mais  de 
façon  à donner  au  lecteur  une  idée  générale  de  tout  ce  qui  se  rat- 
tache à la  chimie. 

Ce  plan  est  celui  qu’avait  adopté  Würtz  pour  la  publica- 
tion d’un  Traité  de  chimie  en  quatre  volumes  qui  devait  pa- 
raître à notre  librairie  et  qui,  dans  son  esprit,  eût  été  Tintermé- 
diaire  nécessaire  entre  les  traités  élémentaires  et  les  encyclopédies 
dont  la  science  est  déjà  dotée. 

Convaincu  des  services  que  devait  rendre  aux  élèves  un  tel 
ouvrage,  conçu  dans  les  idées  modernes  et  s’adaptant  aux  besoins 
de  l’enseignement,  l’éminent  savant  s’occupait  activement  de  la 
rédaction,  quand  la  mort  est  venue  le  surprendre  (1). 

(i)  L’introduction  était  entièrement  achevée,  on  n’a  pas  voulu  que  cette  œuvre 
capitale  fût  perdue  pour  la  science  : elle  a été  publiée  quelques  mois  après  la  mort 
de  Würtz  (l  volume  gr.  in-8°  de  276  pages  avec  70  figures,  prix  7 fr.). 


VI 


AVERTISSEMENT  DE  L’ÉDITEUR. 


Il  nous  a semblé  que  l’idée  de  Würtz  était  trop  féconde  et  ré- 
pondait trop  à un  besoin  pour  être  abandonnée.  MM.  Willm  et 
Hanriot  ont  bien  voulu,  sur  notre  prière,  se  charger  de  cette  lourde 

tâche.  Tous  deux  élèves  de  Würtz,  ils  étaient  désignés  pour 

• 

donner  à un  ouvrage  en  collaboration  l’unité  de  plan  et  de  doc- 
trine nécessaire  à un  traité  didactique. 

C'est  cette  œuvre  commune  dont  nous  publions  aujourd’hui 
deux  volumes  : le  tome  I,  qui  commence  la  Chimie  minérale,  est 
rédigé  par  M.  Willm;  le  tome  III,  premier  de  la  Chimie  orga- 
nique, est  rédigé  par  M.  Hanriot. 

L’ouvrage  sera  complet  en  quatre  volumes.  Le  tome  II,  qui 
terminera  la  Chimie  minérale , et  le  tome  IV,  fin  de  la  Chimie 
organique,  seront  publiés  simultanément,  chacun  en  deux  fasci- 
cules, à des  intervalles  assez  rapprochés  pour  que  l'ouvrage  soit 
complet  au  commencement  de  1889. 
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INTRODUCTION 

BUT  DE  LA  CHIMIE. 

COMBINAISONS  ET  DÉCOMPOSITIONS.  — DISSOCIATION. 

1.  But  de  la  chimie.  — L®s  corps  qui  nous  entourent  impres- 
sionnent nos  sens  de  façons  très  diverses  qui  nous  permettent 
de  les  distinguer  les  uns  des  autres.  Ces  propriétés  ne  sont  pour- 
tant pas  immuables,  et  les  changements  quelles  peuvent  subir  sont 
ou  passagers  ou  permanents.  Une  barre  de  fer  s'allonge  quand  on  la 
chauffe  et  reprend  ses  dimensions  primitives  quand  elle  revient  à 
la  température  initiale.  Si  nous  plaçons  une  lame  de  fer  doux  dans 
l'axe  d’une  hélice  métallique  traversée  par  le  courant  de  la  pile, 
elle  acquiert  la  propriété  d’attirer  la  limaille  de  fer  : elle  s’est 
aimantée;  si  nous  interrompons  le  courant,  l’aimantation  cessera. 
L’allongement  éprouvé  par  la  lame  de  fer  sous  l’influence  de  la 
chaleur,  son  aimantation  sous  l’influence  du  courant  voltaïque 
ne  constituent  donc  que  des  modifications  passagères  qui  dispa- 
raissent avec  la  cause  qui  les  a produites. 

Abandonnons  maintenant  cette  même  barre  de  fer  à l’air  hu- 
mide; elle  se  recouvrira  bientôt  d’une  couche  de  rouille.  C’est  là 
I.  ~ Chimie  minérale.  I 
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une  nouvelle  substance,  frès  différente  du  fer  par  son  aspect 
extérieur.  Si  nous  chauffons  du  plomb,  il  entre  en  fusion,  mais 
reprend  son  aspect  primitif  après  le  refroidissement.  Si  nous  le 
maintenons  fondu  à l’air,  il  se  recouvre  d’une  pellicule  solide, 
jaune  ( litharge ),  dans  laquelle  tout  le  plomb  se  trouvera  finale- 
ment transformé.  Le  fer,  le  plomb,  ont  donc  subi  ici  une  trans- 
formation profonde  et  durable.  Mais  ces  corps  n’ont  pas  été 
anéantis;  ils  ont  au  contraire  subi  une  augmentation  de  poids. 
Il  y a donc  là,  en  apparence,  création  de  matière.  Il  n’en  est  rien 
pourtant,  et  Lavoisier  a montré  que  l'augmentation  de  poids 
subie  par  les  métaux  dans  cette  circonstance  est  due  à la  fixation 
d’un  principe  contenu  dans  l’air,  l 'oxygène.  Il  a établi  péremp- 
toirement ce  principe  qu’on  ne  songe  plus  à discuter,  que  rien  ne 
se  perd  et  rien  ne  se  crée.  Une  bougie  qui  se  consume  à l’air 
disparaît,  il  est  vrai  ; mais  si  la  combustion  se  fait  dans  un  vase 
fermé  et  pesé,  on  trouve  que  l’ensemble  du  système  ne  change 
pas  de  poids;  seulement  l’air  contenu  dans  le  vase  aura  changé 
de  nature  : on  ne  pourra  y faire  brûler  une  nouvelle  bougie. 

Les  modifications  subies  par  l’air,  la  transformation  du  fer  en 
rouille,  du  plomb  en  litharge,  résultent  de  l’union  de  l’oxygène 
de  l’air  avec  la  matière  combustible  du  charbon,  avec  le  fer, 
avec  le  plomb  ; les  propriétés  de  ces  corps  sont  profondément 
modifiées  et  le  sont  d’une  manière  permanente.  Ces  modifications 
sont  dues  à des  actions  chimiques.  On  peut  donc  dire  que  la  Chi- 
mie a pour  but  l'étude  des  modifications  permanentes  que  subit  la 
matière  dans  ses  propriétés  intimes  par  l’union  de  plusieurs  corps 
entre  eux;  des  circonstances  dans  lesquelles  cette  union  peut 
avoir  lieu  ou  se  détruire;  des  lois  qui  président  à ces  phénomènes. 

2.  Divisibilité  de  la  matière.  Cohésion.  — On  sait  que 
les  corps  existent  sous  les  états  solide,  liquide  et  gazeux.  Envi- 
sageons un  instant  les  corps  solides  seulement.  Ceux-ci  peuvent 
être  partagés  en  fragments  de  plus  en  plus  petits  et  être  amenés  à 
l’état  d'une  poudre  impalpable  ; mais  celle-ci  est  formée  de  par- 
celles douées  de  dimensions  encore  très  appréciables,  et  l’on  con- 
çoit aisément  la  possibilité  d'une  nouvelle  division.  La  grandeur 
absolue  des  particules  auxquelles  on  pourrait  ainsi  arriver  échappe 
complètement  à notre  imagination.  Il  existe  des  êtres  tellement 
petits  qu'on  ne  peut  les  apercevoir  qu'à  l'aide  d’un  microscope 
d’un  fort  grossissement;  or  ces  êtres  microscopiques  sont  com- 
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posés  d’organes  qui  eux-mêmes  sont  constitués  par  un  assem- 
blage de  particules  matérielles. 

Cette  divisibilité  de  la  matière  est-elle  réellement  infinie?  On 
a été  amené  à admettre  qu’il  n’en  est  pas  ainsi  et  que  les  corps 
sont  composés  de  particules  insécables  qu’on  a nommées  tantôt 
atomes , tantôt  molécules.  Nous  reviendrons  plus  loin  sur  les  rai- 
sons qui  imposent  cette  opinion  et  sur  le  sens  qu  il  faut  attacher 
à ces  expressions.  On  admet  en  outre  que  ces  molécules  ne  sont 
pas  en  contact  immédiat,  mais  séparées  les  unes  des  autres  par  des 
espaces  intermoléculaires  occupés  par  ce  fluide  subtil  que  les 
physiciens  nomment  éther.  Néanmoins  les  molécules  sont  rendues 
solidaires  par  une  force  nommée  cohésion , qui  les  retient  rappro- 
chées les  unes  des  autres  et  qui  diminue  d’intensité  avec  une  élé- 
vation de  température,  de  sorte  que  l’écart,  entre  les  molécules  aug- 
mente, ce  qui  détermine  la  dilatation.  Lorsque  la  distance  inter- 
moléculaire  s’accroît  suffisamment,  la  cohésion  devient  presque 
nulle  et  le  corps  prend  Y état  liquide ; les  molécules  peuvent  alors 
évoluer  librement  les  unes  autour  des  autres  ; néanmoins  l’espace 
occupé  par  l’ensemble  des  molécules  est  limité.  Une  nouvelle 
élévation  de  température  produit  un  écartement  tel  que  la  cohé- 
sion n’exerce  plus  aucune  action,  de  sorte  que  les  molécules  peu- 
vent se  répandre  librement  dans  tout  l’espace  qui  les  contient, 
quelles  que  soient  ses  dimensions  : dans  cet  état,  le  corps  est  ga- 
zeux. Les  différents  corps  que  nous  connaissons  n’ont  pas  besoin 
de  la  même  quantité  de  chaleur  pour  produire  ce  travail  molé- 
culaire; il  en  est  que  nous  ne  pouvons  pas,  avec  les  moyens  que 
nous  possédons,  élever  à une  température  suffisante  pour  leur 
faire  prendre  l’état  gazeux  ou  même  l’état  liquide  ; ces  corps  sont 
dits  réfractaires.  Pour  tous  les  corps  il  faut  une  quantité  de  chaleur 
déterminée  pour  les  faire  passer  successivement  à l’état  liquide 
et  à l’état  gazeux;  cette  chaleur  est  absorbée  par  le  corps  : elle 
est  devenue  en  partie  latente , c’est-à-dire  insensible  au  ther- 
momètre. En  réalité  elle  a accompli  un  travail  mécanique  en 
écartant  les  molécules  et  en  leur  imprimant  un  mouvement  vi- 
bratoire de  plus  en  plus  prononcé;  on  admet  que,  même  à l’état 
solide,  les  molécules  ne  sont  pas  complètement  au  repos.  Lorsque, 
par  une  soustraction  de  chaleur,  un  corps  gazeux  reprend  l’état 
liquide,  puis  le  liquide  l’état  solide,  la  cohésion  reprend  le  des- 
sus, les  molécules  se  rapprochent,  et  la  chaleur  qui  avait  été 


4 


INTRODUCTION. 


absorbée  par  le  passage  d’un  état  à l’autre,  redevient  libre. 

Certains  corps  ne  peuvent  être  amenés  de  l’état  liquide  à l’état 
solide  à cause  de  l’impossibilité  où  nous  nous  trouvons  de  leur 
soustraire  une  quantité  de  chaleur  suffisante,  en  d’autres  termes 
de  produire  un  refroidissement  suffisant.  De  même  certains  gaz, 
nommés  autrefois  permanents,  ne  peuvent  prendre  l’état  liquide 
que  dans  des  conditions  physiques  qui  n’ont  été  remplies  que 
dans  ces  derniers  temps.  Nous  reviendrons  plus  loin  sur  ce  point 
important.  (Voy.  Gaz,  21.) 

3.  Mélanges  et  combinaisons.  Corps  simples.  — Lorsque 
deux  ou  plusieurs  corps  de  nature  différente  sont  en  présence  les 
uns  des  autres,  il  peut  arriver  que  les  molécules  de  l’un  d'eux, 
entrant  dans  la  sphère  d’activité  des  molécules  des  corps  voi- 
sins, s’y  unissent  d’une  manière  permanente,  donnant  ainsi  les 
molécules  d’un  nouveau  corps. 

Mélangeons  de  la  fleur  dp  soufre  et  de  la  limaille  de  fer;  quel- 
que intime  que  soit  le  mélange,  on  pourra  toujours  les  séparer  mé- 
caniquement, soit  au  moyen  de  l’aimant  qui  retirera  le  fer  du 
mélange,  soit  par  lévigation,  c’est-à-dire  en  délayant  le  mélange 
dans  l’eau,  le  fer  plus  dense  se  déposera  plus  rapidement  que  le 
soufre.  En  outre  on  pourra,  à l’aide  de  la  loupe  ou  du  microscope, 
distinguer  les  particules  de  soufre  et  les  particules  de  fer.  Nous 
avons  là  un  simple  mélange.  Mais  si  nous  fournissons  à ce  mé- 
lange une  quantité  de  chaleur  suffisante  pour  détruire  en  partie 
la  cohésion  et  pour  donner  plus  de  mobilité  aux  molécules,  celles 
du  fer  rencontrant  d’une  manière  plus  intime  les  molécules  de 
soufre  pourront  s’y  unir,  et  le  produit  de  cette  union  offrira  des 
caractères  qui  ne  seront  plus  ni  ceux  du  fer  ni  ceux  du  soufre  : ce 
sera  une  combinaison  qui,  réduite  en  poudre,  ne  cédera  plus  de 
fer  à l’aimant  et  qui,  examinée  au  microscope,  paraîtra  parfaite- 
ment homogène,  à condition  toutefois  que  les  corps  auront  été 
choisis  en  proportions  déterminées.  Nous  verrons  en  effet  plus 
loin  que  le  caractère  essentiel  des  combinaisons  chimiques  est 
d’avoir  une  composition  constante  ; un  mélange  au  contraire  peut 
être  fait  en  toutes  proportions. 

Chauffons  maintenant  ce  sulfure  de  fer  au  contact  de  l'air,  à 
une  température  élevée  ; il  prendra  l’oxygène  de  l’air.  Les  molé- 
cules de  cet  oxygène  se  porteront  sur  celles  du  soufre  et  sur  celles 
du  fer,  donnant  du  gaz  sulfureux  et  de  l’oxyde  de  fer.  Traitons 
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enfin  ce  dernier  par  du  charbon,  à une  température  élevée  : le 
charbon  s’emparera  de  son  oxygène  pour  donner  du  gaz  carbo- 
nique, et  le  fer  sera  de  nouveau  libre.  Ce  sont  là  des  réactions 
chimiques  donnant  naissance  à une  succession  de  combinaisons  ; 
en  dernier  lieu,  on  retrouve  le  fer  qui  avait  d'abord  été  combiné 
au  soufre  dans  le  sulfure  de  fer. 

Le  mercure  peut  se  combiner  directement  à l’oxygène  de  l’air, 
pourvu  qu’on  le  porte  à une  température  suffisante;  il  se  convertit 
ainsi  en  une  poudre  rouge  qui,  portée  ensuite  à une  température 
plus  élevée,  se  scinde  de  nouveau  en  oxygène  et  mercure. 

Les  molécules  de  sulfure  de  fer,  d’oxyde  de  fer,  de  gaz  sulfu- 
reux, de  gaz  carbonique,  d oxyde  de  mercure,  sont  des  molécules 
de  corps  composés.  Quant  au  fer,  au  soufre,  au  charbon,  au 
mercure,  à l’oxygène,  qui  entrent  dans  la  composition  de  ces  corps, 
on  n’a  pu  encore  les  dédoubler.  Ces  corps  sont  les  corps  simples 
ou  élémentaires. 

4.  Affinité.  — Les  molécules  des  corps  simples  ou  des  corps 
composés  sont  retenues  entre  elles  par  la  cohésion.  Mais  cette 
cohésion  ne  doit  pas  être  confondue  avec  la  force  qui  rive  les  uns 
aux  autres  les  atomes,  similaires  ou  non,  dans  les  molécules  et 
qui  maintient  unis  les  éléments  d’un  corps  composé.  Cette  force 
est  Y affinité  et  l’on  dit  souvent  quelle  est  élective , c’est-à-dire 
qu  elle  ne  s'exerce  pas  indifféremment,  ni  avec  la  même  intensité, 
entre  tous  les  corps.  On  veut  exprimer  par  là  ce  fait  que  la  for- 
mation de  chaque  combinaison  exige  un  travail  plus  ou  moins 
grand  de  la  force  chimique,  ou  affinité,  travail  qui  peut  d’ailleurs 
être  mesuré  par  la  chaleur  dégagée.  (Voy.  Thermo-chimie.) 

Dans  l’action  de  l'air  sur  le  plomb,  c'est  l’affinité  qui  porte 
l’oxygène  sur  le  plomb  et  les  maintient  unis.  En  chauffant  l’oxyde 
de  plomb  avec  du  charbon,  on  revivifie  le  plomb,  et  le  charbon 
s’empare  de  son  oxygène,  comme  si  son  affinité  pour  ce  corps 
était  plus  puissante,  dans  les  conditions  de  l’expérience,  que  celle 
du  plomb.  Cette  notion,  très  ancienne,  revient  à celle-ci  : Il  y a 
plus  de  travail  chimique  effectué  dans  l’union  du  charbon  avec 
l’oxygène  que  dans  celle  du  plomb  avec  le  même  élément,  ce  qui 
est  indiqué  par  un  plus  grand  dégagement  de  chaleur,  et  la  réac- 
tion marche  dans  le  sens  du  plus  grand  travail  possible  de  l’affinité. 

5.  Circonstances  qui  déterminent  les  combinaisons 
chimiques.  — Pour  que  deux  corps  puissent  entrer  en  conibi- 
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liaison,  il  faut  que,  dans  l’un  d’eux  au  moins,  les  molécules  soient 
amenées  dans  un  état  de  mobilité  qui  permette  leur  contact  plus 
intime  avec  les  molécules  du  corps  voisin.  Cette  condition,  qu’on 
peut  regarder  comme  indispensable^ n’est  pas  toujours  suffisante; 
en  ellet,  beaucoup  de  liquides  ou  de  gaz  peuvent  être  mélangés 
sans  que  leur  affinité  se  manifeste.  Celle-ci  11e  s’exerce  que  dans 
certaines  limites  de  température.  Ainsi,  pour  que  les  gaz  hydro- 
gène et  oxygène  se  combinent  pour  former  de  l’eau,  il  faut  porter 
le  mélange  en  un  point  à une  température  de  500°  environ. 

Une  élévation  de  température  est  donc  souvent  indispensable 
pour  déterminer  les  combinaisons.  Une  partie  de  la  chaleur  qu’on 
communique  ainsi  aux  corps  en  présence  est  employée  à préparer 
la  combinaison  en  diminuant  la  cohésion;  une  autre  partie  sert 
à augmenter  X énergie  chimique  des  atomes. 

L’ électricité  peut  aussi  agir  de  diverses  façons.  Une  étincelle 
électrique  détermine,  comme  la  chaleur,  la  combinaison  des  gaz 
hydrogène  et  oxygène.  L 'effluve  ou  les  décharges  obscures , en 
exaltant  l’énergie  des  atomes,  favorisent  un  grand  nombre  de 
combinaisons. 

La  lumière  peut  également  provoquer  l’exercice  de  l’affinité. 
Les  gaz  hydrogène  et  chlore,  sans  action  l’un  sur  l’autre  à froid 
et  dans  l’obscurité,  se  combinent  brusquement  sous  l’influence  des 
rayons  solaires  ou  de  certaines  lumières  artificielles,  par  exemple 
celle  de  la  flamme  du  sulfure  de  carbone  mélangé  de  peroxyde 
d'azote  liquide,  ou  brûlant  dans  une  atmosphère  de  bioxyde 
d’azote  ; cette  flamme  est  riche  en  radiations  chimiques. 

Les  corps  poreux  possèdent  la  propriété  de  favoriser  certaines 
combinaisons  gazeuses.  Le  platine  très  divisé  ( mousse  de  platine , 
noir  de  platine)  jouit  surtout  de  cette  faculté.  Si  nous  présentons 
un  fragment  de  mousse  de  platine  à un  jet  de  gaz  hydrogène,  nous 
le  voyons  rougir  et  le  gaz  prendre  feu.  Cette  propriété  est  due  en 
général  à une  condensation  du  gaz  dans  les  pores  du  platine, 
condensation  qui  a lieu  avec  dégagement  de  chaleur  (dans  le  cas 
particulier,  la  chaleur  dégagée  est  due  en  partie  à la  combinaison 
du  platine  avec  l’hydrogène).  Le  platine  détermine  de  même  la 
combinaison  du  gaz  sulfureux  avec  l’oxygène. 

Les  phénomènes  de  nitrification  (combinaison  de  l’azote  avec 
l’oxygène  en  présence  d’un  composé  alcalin)  sont  également 
facilités  par  la  présence  de  corps  poreux. 
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Influence  de  la  pression.  — Dans  beaucoup  de  cas,  la  réaction 
entre  deux  corps  liquides  ne  peut  s’exercer  qu’à  une  température 
supérieure  à leur  point  d’ébullition.  Il  faut  alors,  pour  la  réaliser, 
élever  ce  point  d ébullition.  C’est  à quoi  l’on  arrive  en  chauffant 
les  corps  dans  un  espace  limité,  à parois  résistantes;  les  vapeurs 
produites  exercent  alors  sur  le  mélange  liquide  une  pression  qui 
permet  d’atteindre  une  température  supérieure  au  point  d’ébulli- 
tion de  l’un  au  moins  des  liquides  mélangés  et  suffisante  pour 
déterminer  la  réaction. 

Les  corps  solides  eux-mêmes,  qui  par  leur  simple  mélange  sont 
sans  action  l’un  sur  l’autre,  peuvent  également  entrer  en  combi- 
naison lorsqu’on  les  soumet  à une  forte  compression.  Le  soufre 
et  le  mercure  s’unissent  lorsqu’on  les  triture  longtemps  ensemble. 

Influence  de  la  dissolution.  — Nous  avons  vu  que  pour  que  l’af- 
finité puisse  s’exercer  entre  deux  corps  il  faut  que  leurs  molécules 
jouissent  d’une  certaine  mobilité  qui  facilite  leur  contact  mutuel 
et  que  la  chaleur,  en  dilatant  les  corps  et  en  les  amenant  à l’état 
liquide,  les  rende  aptes  à entrer  en  combinaison.  La  liquéfaction 
des  corps  solides  peut  être  déterminée  autrement  que  par  l’action 
de  la  chaleur  seule.  Un  corps  qui  est  dissous  dans  un  liquide  est 
liquide  lui-même;  mais  il  faut  ajouter  que  pour  entrer  en  disso- 
lution il  a dû  absorber  une  certaine  quantité  de  chaleur.  Ainsi 
dissous,  c'est-à-dire  liquéfié,  il  peut  entrer  en  réaction,  alors  qu’à 
l’état  solide  il  serait  resté  inerte  à l’égard  d’un  autre  corps. 

Mélangeons  du  bicarbonate  de  sodium  en  poudre  avec  de  l’acide 
tartrique  également  en  poudre  ; il  ne  se  produira  pas  de  réaction 
appréciable.  Si  maintenant  nous  arrosons  le  mélange  avec  de 
l’eau,  il  s’établira  immédiatement  une  vive  réaction,  se  mani- 
festant par  un  dégagement  tumultueux  de  gaz  acide  carbonique. 
Les  phénomènes  de  cet  ordre  avaient  conduit  les  anciens  à cet 
axiome  : Corpora  non  agunt  nisi  soluta. 

6.  Phénomènes  qui  accompagnent  les  combinaisons 
chimiques.  — Si  la  chaleur  est  nécessaire  pour  déterminer  les 
combinaisons  chimiques,  elle  en  est  d’autre  part  une  manifestation 
constante.  Un  mélange  d’hydrogène  et  d’oxygène  qui,  comme  on 
I a vu,  exige  une  température  de  500°  pour  entrer  en  combinaison, 
produit  à ce  moment  un  dégagement  de  chaleur  infiniment  supérieur 
(la  température  produite  peut  être  évaluée  à 2500°)  ; c’est  pourquoi 
il  suffit  de  porter  un  des  points  du  mélange  à une  température 
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de  500°  pour  <jiie  la  combinaison  se  propage  instantanément  dans 
toute  la  masse.  Lorsque  la  chaleur  dégagée  par  une  combinaison 
est  considérable,  elle  peut  porterie  mélange  à l’incandescence;  il 
y a alors  production  de  lumière.  C’est  ce  qui  a lieu  dans  le  cas 
que  nous  venons  de  rappeler,  ainsi  que  dans  beaucoup  d’autres.  En 
voici  un  exemple  entre  mille  : introduisons  dans  un  tube  un 
fragment  de  baryte  caustique  et  dirigeons-y  des  vapeurs  d’anhy- 
dride sulfurique;  la  combinaison  se  fera  rapidement  et  la  baryte 
sera  portée  au  rouge  vif  sous  l’influence  de  la  chaleur  dégagée. 

Toute  combinaison  chimique  directe  est  accompagnée  d’un  dé- 
gagement de  chaleur.  Si  la  combinaison  est  très  lente,  cette  chaleur 
pourra  ne  pas  être  directement  sensible,  la  quantité  dégagée  dans 
un  temps  donné  étant  trop  faible.  Nous  reviendrons  avec  plus  de 
détails  à ce  sujet  dans  un  chapitre  spécial  consacré  aux  principes 
de  thermo-chimie. 

Nous  aurons  également  à revenir  sur  une  autre  manifestation 
accompagnant  les  combinaisons  chimiques,  nous  voulons  parler 
des  courants  électriques  auxquels  elles  donnent  naissance. 

7.  Décompositions  chimiques.  — Il  faut  distinguer  plu- 
sieurs sortes  de  décompositions  chimiques;  les  décompositions  di- 
rectes ou  dédoublement  d’une  molécule  complexe  en  molécules 
simples  ou  en  d’autres  molécules  composées  ; les  doubles  décom- 
positions, déterminées  par  un  conflit  d’affinités.  Ces  dernières  sont 
les  plus  nombreuses,  surtout  si  l’on  y fait  rentrer  les  décompo- 
sitions déterminées  par  l’action  d’un,  corps  simple  sur  un  corps 
composé.  Quelques  exemples  suffiront  pour  en  faire  concevoir 
le  mécanisme.  On  a déjà  signalé  la  décomposition  de  l’oxyde  de 
plomb  par  le  charbon;  l’oxygène  d’abord  uni  au  plomb  se  porte  sur 
le  charbon  à la  température  de  l’expérience,  donnant  un  composé 
gazeux,  le  gaz  carbonique,  et  du  plomb  métallique.  L'hydrogène 
agit  de  même  sur  un  grand  nombre  d’oxydes  métalliques,  mettant 
le  métal  en  liberté  et  donnant  de  l’eau  en  s'unissant  à l'oxygène. 


Voici  de  l’oxyde  rouge  de  mercure,  combinaison  d’oxygène  et 
de  mercure.  Soumettons-le  à l’action  du  gaz  chlorhydrique,  com- 
binaison d’hydrogène  et  de  chlore.  Nous  verrons  immédiatement 
la  couleur  de  l'oxyde  disparaître,  et  à la  place  de  ce  corps  nous 
trouverons  un  composé  cristallin  blanc,  le  sublimé  corrosif,  com- 
binaison du  chlore  avec  le  mercure;  quant  à l’oxygène  de  l’oxyde 
de  mercure,  il  s’est  porté  sur  l'hydrogène  de  l'acide  chlorhydrique, 
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donnant  de  l’eau,  qu'on  trouve  condensée  dans  la  partie  froide  du 
tube  à expérience.  C’est  là  un  des  cas  les  plus  simples  de  doubles 
décompositions.  Celles-ci  sont  très  fréquentes  entre  les  sels.  Ainsi 
l’azotate  de  baryum  mis  en  présence,  en  solution  aqueuse,  de  sul- 
fate de  sodium,  donne  de  l’azotate  de  sodium  qui  reste  dissous  et 
du  sulfate  de  baryum  insoluble,  qui  s & précipite . Nous  n insisterons 
pas  davantage  ici  sur  ce  mode  très  important  de  réactions,  mais 
nous  devons  encore  entrer  dans  quelques  détails  relativement  aux 
décompositions  directes . 

8.  Dissociation.  — La  plupart  des  combinaisons  chimiques 
sont  détruites  par  la  chaleur  à une  température  plus  ou  moins 
élevée.  Les  unes  sont  décomposées  brusquement  et  en  totalité  à 
une  température  déterminée.  Ce  sont  les  corps  dits  explosifs , et 
leur  décomposition  est  accompagnée  d’un  dégagement  de  chaleur 
(chlorure  d’azote,  anhydride  hypochloreux,  composés  nitrés,  etc). 
Pour  d’autres,  au  contraire,  la  décomposition  est  progressive  ; elle 
s'accomplit  d’une  manière  régulière  et,  les  produits  restant  en 
présence,  atteint  une  limite  déterminée  pour  une  certaine  tempé- 
rature. C’est  à ce  genre  de  décomposition  que  H.  Sainte-Claire 
Deville  a donné  le  nom  de  dissociation. 

La  dissociation  d’un  composé  peut  commencer  déjà  à une  tem- 
pérature inférieure  à celle  que  produit  sa  combinaison.  C’est  ce 
qui  a lieu  pour  l’eau,  par  exemple.  La  température  effective  pro- 
duite par  la  combinaison  de  l’hydrogène  avec  l’oxygène  a été 
évaluée  à 2500°.  Or  si  l’on  porte  la  vapeur  d’eau  au-dessus  de 
1000°,  elle  éprouve  une  décomposition  partielle  et  se  trouve  mé- 
langée d’oxygène  et  d’hydrogène  en  proportion  variable  avec  la 
température  ; il  y a donc  de  la  chaleur  absorbée  pour  produire 
cette  décomposition.  Cela  est  si  vrai  que  la  température  produite 
par  la  combustion  de  l’hydrogène,  calculée  pour  le  cas  où  les  gaz 
s’uniraient  intégralement,  devrait  être,  de  6000°  au  lieu  de  2500°. 
La  tendance  qu’ont  les  gaz  en  question  .à  se  combiner  de  nouveau 
fait  que,  pour  une  température  déterminée,  la  dissociation  atteint 
une  limite  iixe,  qui  est  la  tension  de  dissociation.  Cette  tension 
s accroît  avec  l’élévation  de  température  pour  diminuer  de  nou- 
veau quand  la  température  s’abaisse.  Elle  règle  pour  chaque  tem- 
pérature le  rapport  des  éléments  restés  libres  à ceux  qui  seront 
combinés.  Comme  les  tensions  de  vapeurs,  les  tensions  de  dissocia- 
tion augmentent  très  rapidement  avec  la  température,  elles  peuvent 
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comme  elles  être  représentées  par  des  courbes , dont  les  abscisses 
indiquent  les  températures,  et  les  ordonnées  les  tensions  de  disso- 
ciation exprimées  en  millimètres  de  mercure.  Ces  courbes  tendent 
en  général  à devenir  asymptotiques  par  rapport  aux  ordonnées. 

La  dissociation  a pour  effet  tantôt  de  dédoubler  un  corps  com- 
posé en  ses  éléments  (eau,  acide  chlorhydrique,  anhydride  sulfu- 
reux, etc.),  tantôt  de  donner  naissance  à un  composé  plus  stable 
dans  les  conditions  de  l’expérience  ; ainsi  l’oxyde  de  carbone  se 
dissocie  en  carbone  qui  se  dépose  et  en  oxygène  qui  est  em- 
ployé en  partie  à oxyder  une  portion  de  l’oxyde  de  carbone  pour  le 
convertir  en  anhydride  carbonique.  D’autre  fois  enfin  (et  les  cas 
sont  très  nombreux)  la  molécule  d’un  corps  se  dissocie  en  deux 
molécules  plus  simples  : le  carbonate  de  calcium,  par  exemple, 
en  anhydride  carbonique  et  chaux;  les  sels  hydratés,  en  sel  anhydre 
et  eau;  l’hydrate  de  chloral,  en  eau  et  chloral,  le  perchlorure  de 
phosphore  en  protochlorure  et  chlore  ; les  sels  ammoniacaux  en 
ammoniaque  et  acide,  etc.,  etc. 

Ces  phénomènes  ont  été  principalement  étudiés  par  H.  Sainte- 
Claire  Deville,  qui  en  a établi  les  lois,  par  MM.  Debray,  Troost, 
Hautefeuilie  et  autres.  Leur  étude  présente  de  grandes  diffi- 
cultés par  suite  du  phénomène  inverse  qui  tend  à se  produire. 
Il  est  nécessaire  d’isoler  les  uns  des  autres  les  gaz  au  moment 
même  de  leur  dissociation.  Deville  y est  arrivé  par  plusieurs  ar- 
tifices, soit  en  refroidissant 
brusquement  le  mélange  ga- 
zeux, à une  température  in- 
férieure à celle  qui  est  né- 
cessaire pour  leur  recombi- 
naison, soit  en  les  séparant 
par  diffusion  (25)  ; c’est  ce 
dernier  procédé  qui  a été 
suivi  pour  étudier  la  disso- 
ciation de  la  vapeur  d’eau  (voir  Eau).  Dans  beaucoup  de  cas, 
Deville  faisait  usage  d’un  tube  chaud-froid.  C'est  un  tube  en  por- 
celaine PP,  disposé  dans  un  fourneau  (fig.  1)  de  manière  à pou- 
voir être  chauffé  à 1200°  ; ce  tube  est  traversé  suivant  son  axe  par 
un  tube  en  laiton  argenté,  LL,  maintenu  à 10°  par  un  courant 
intérieur  d’eau  froide.  Si  l’on  dirige  à travers  le  tube  de  porce- 
laine un  courant  d’oxyde  de  carbone  entrant  en  T,  il  se  forme  un 
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dépôt  de  charbon  sur  la  portion  demi-cylindrique  inférieure  du 
tube  froid  la  dissociation  ne  se  faisant  que  dans  la  partie  infé- 
rieure, la  plus  chaude  du  tube  en  porcelaine;  le  gaz  non  dissocié 
qui  se  dégage  en  T'  se  trouve  mélangé  d’anhydride  carbonique. 

Avec  le  gaz  anhydride  sulfureux,  on  observe  un  phénomène 
analogue.  Le  tube  froid  se  recouvre  d’une  couche  de  sulfure  d’ar- 
gent et  d’un  léger  dépôt  d’anhydride  sulfurique,  résultant  de  la 
fixation  de  l’oxygène  mis  en  liberté  sur  l’anhydride  sulfureux  non 
dissocié. 

Pour  observer  avec  précision  les  lois  de  la  dissociation,  il  con- 
vient de  choisir  des  corps  solides  qui,  en  se  dissociant,  fournissent 
un  produit  solide  et  un  gaz  dont  la  tension  peut  facilement  être 
indiquée  par  un  manomètre.  C’est  ce  qu’a  fait  M.  Debray  pour  le 
carbonate  calcique.  Ce  corps  était  introduit  dans  un  tube  de  por- 
celaine vernissée  pouvant  être  porté  aux  températures  fixes  de 
350°  (vapeur  de  mercure),  440°  (soufre  bouillant),  860°  (vapeur  de 
ce  dernier),  940°  (vapeur  de  zinc).  Il  était  en  rapport  avec  un  tube 
barométrique  et  pouvait  aussi  être  mis  en  communication  avec 
la  machine  pneumatique.  A 440°,  il  ne  se  manifeste  encore  aucune 
pression.  A 860°  la  dissociation  est  très  sensible  et  s’arrête  lorsque 
le  gaz  carbonique  dégagé  atteint  une  pression  de  85mm  de  mercure  ; 
si  l’on  fait  alors  le  vide  dans  l’appareil,  la  pression  momentanément 
diminuée  ne  tarde  pas  à revenir  à 85mm.  Dans  la  vapeur  de  zinc, 
soit  vers  940°,  la  tension  de  dissociation  est  beaucoup  plus  con- 
sidérable et  atteint  520mm  quelle  que  soit  la  quantité  de  carbo- 
nate non  décomposé.  Si  on  laisse  alors  l’appareil  se  refroi- 
dir, la  pression  diminue  de  plus  en  plus,  le  gaz  carbonique  est  de 
nouveau  absorbé  par  la  chaux  et  le  vide  se  fait  dans  l’appareil. 
Inversement,  en  portant  à diverses  températures  de  la  chaux  vive 
avec  une  quantité  de  gaz  carbonique  insuffisante  pour  la  saturer 
complètement,  on  observe  les  mêmes  tensions  de  gaz  que  lors- 
qu'on chauffe  le  carbonate  de  calcium  : 85mm  à 860°  et  520mm  à 940°. 

La  tension  de  dissociation  indique  donc  une  limite  de  décom- 
position à une  température  donnée,  en  même  temps  que  la  limite 
de  combinaison,  et  toute  dissociation  peut  être  envisagée  comme 
une  action  chimique  limitée  'par  V action  inverse. 

L’acide  iod hydrique,  dont  la  dissociation  a été  étudiée  par 
M.  Hautefeuille  et  par  M.  Lemoine,  offre  encore  un  exemple  très 
frappant  de  cette  limite.  On  a chauffé  à des  températures  déter- 
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minées  dans  des  ballons  scellés,  d’une  part  du  gaz  iodhydrique, 
d'autre  part  un  mélange  d’hydrogène  et  d’iode.  Il  s’établit  peu  à 
peu  un  équilibre  entre  les  éléments  libres  et  l’acide  iodhydrique, 
équilibre  qui  est  le  meme  dans  les  deux  cas  et  qui  est  atteint 
d’autant  plus  vile  que  la  température  est  plus  élevée.  A 440°  il 
s'établit  au  bout  d’une  heure;  à 350°  après  quelques  jours;  à 265° 
après  plusieurs  mois  seulement. 

Beaucoup  de  corps  composés  se  dissocient  lorsqu’ils  sont  ré- 
duits en  vapeurs;  tels  sont  l’acide  sulfurique  qui  se  dissocie  en 
eau  et,  anhydride  sulfurique;  le  sel  ammoniac,  en  acide  chlorhy- 
drique et  ammoniaque,  le  pcntachlorure  de  phosphore,  en  triehlo- 
rure  et  chlore,  etc.  Dans  ce  cas,  la  présence  en  excès  d’un  des 
produits  de  la  dissociation  retarde  le  phénomène  en  augmentant 
la  tension.  C’est  ce  qui  a lieu  pour  la  dissociation  de  l’acide  iodhy- 
drique (Lemoine),  pour  celle  du  perchlorure  de  phosphore  (Wurtz). 
Nous  aurons  l’occasion  de  revenir  sur  ces  faits  en  nous  occupant 
des  densités  de  vapeurs. 

La  dissociation  peut  aussi  être  déterminée  par  la  dissolution 
d’un  composé  dans  l’eau,  sans  qu’il  y ait  dégagement  d’un  gaz 
ou  d’une  vapeur.  Elle  a alors  pour  limite  un  rapport  déterminé 
entre  la  quantité  de  l’un  des  éléments  de  la  dissociation  et  la 
quantité  de  dissolvant.  Si  cet  élément  peut  être  soustrait  à la  so- 
lution, par  exemple  par  dialyse,  la  dissociation  se  poursuivra. 

9.  — La  chaleur  n’est  par  le  seul  agent  physique  qui  puisse 
provoquer  les  décompositions  chimiques.  L 'électricité,  sous  ses 
diverses  manifestations,  est  dans  le  même  cas.  Si  l’on  fait  passer 
une  série  d’étincelles  électriques  dans  un  tube  renfermant  du  gaz 
ammoniac,  celui-ci  se  résout  en  ses  éléments,  hydrogène  et  azote. 
Le  courant  de  la  pile  provoque  des  décompositions  nombreuses 
sur  lesquelles  nous  aurons  à revenir  dans  le  chapitre  consacré  à 
à l’électro-chimie. 

La  lumière,  qui  favorise  comme  on  l’a  vu,  certaines  combinai- 
sons, peut  aussi  exercer  sur  certains  corps  une  action  décompo- 
sante. Ce  sont  surtout  les  composés  d’argent  qui  sont  impres- 
sionnés par  cet  agent.  Il  en  est  de  même  de  quelques  composés  de 
mercure,  de  cuivre,  de  plomb,  etc.  C’est  sur  cette  action  décom- 
posante qu’est  fondé  l’art  de  la  photographie.  Nous  nous  contente- 
rons de  rappeler  ici  que  ce  sont  généralement  les  rayons  les  plus 
réfrangibles  du  spectre  qui  sont  doués  d’une  activité  chimique 


ÉTATS  PHYSIQUES 

SOLIDES.  — LIQUIDES.  — GAZ. 

On  a vu  que  les  corps  peuvent  prendre  l’état  solide,  l’état  li- 
quide ou  l’état  gazeux.  Il  est  important  de  jeter  un  coup  d’œil 
sur  les  faits  principaux  qui  caractérisent  ces  divers  états. 

10.  Corps  solides.  Cristallographie.  — Les  corps  solides 
tendent  en  général  à affecter  une  forme  géométrique  régulière, 
limitée  par  des  faces  planes  plus  ou  moins  nombreuses  et  par 
des  lignes  droites  ou  arêtes.  On  dit  alors  qu’ils  sont  cristallisés. 
Très  souvent,  la  forme  du  cristal  n’est  pas  immédiatement  recon- 
naissable, le  corps  étant  constitué  par  des  amas  de  cristaux  con- 
fus : on  dit  alors  qu'il  est  cristallin.  Lorsqu’on  brise  un  semblable 
corps,  sa  cassure  présente  des  facettes  cristallines  plus  ou  moins 
nettes.  D’autres  corps  enfin  ne  présentent  aucune  forme  régulière, 
même  sous  le  microscope,  ce  sont  les  corps  amorphes;  ils  offrent 
alors  une  cassure  irrégulière,  conchoïde , vitreuse  ou  résineuse. 
Dans  certains  cas  un  corps  peut  être  accidentellement  amorphe 
quoique  ayant  une  tendance  marquée  à prendre  une  forme  ou  une 
structure  cristalline.  Dans  ce  cas,  l’état  amorphe  est  instable  et  la 
structure  du  corps  se  modifie  plus  ou  moins  vite,  quelquefois  su- 
bitement ; son  aspect  se  modifie  alors  profondément.  Le  sucre 
d’orge,  par  exemple,  qui  est  du  sucre  fondu  amorphe,  est  vitreux 
et  translucide  ; mais  au  bout  d’un  temps  plus  ou  moins  long,  sa 
structure  se  modifie  et  fait  place  à une  structure  cristalline  qui  est 
accusée  par  la  perte  de  transparence  ; le  corps  amorphe  se  trans- 
forme en  un  amas  de  petits  cristaux,  qui  seraient  transparents  s'ils 
étaient  isolés,  mais  dont  l’ensemble  est  opaque  en  raison  de  la 
grande  quantité  des  facettes  que  rencontre  le  lumière.  C’est  encore 
ce  qui  arrive  pour  le  phosphore,  pour  l’anhydride  arsénieux  et 
pour  certains  métaux,  notamment  le  fer. 

Les  corps  peuvent  être  obtenus  cristallisés  par  plusieurs  pro- 
cédés. 

1°  Cristallisation  par  voie  sèche.  Fusion.  — Généralement  un 
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corps  en  fusion  prend  la  forme  cristalline  en  se  solidifiant,  mais 
lorsque  la  solidification  est  complète,  la  forme  cristalline  est  dif- 
ficile à reconnaître  distinctement,  parce  que  ce  n’est  pas  un  cristal 
unique  qui  se  produit,  mais  un  enchevêtrement  de  cristaux.  Pour 
obtenir  des  cristaux  isolées,  il  ne  faut  pas  attendre  que  la  solidifi- 
cation du  corps  fondu  soit  complète,  mais  enlever  la  portion  en- 
core liquide  lorsque  la  solidification  a commencé.  Choisissons  le 
soufre  pour  exemple.  Chaulions  une  certaine  quantité  de  ce  corps 
dans  un  creuset,  puis,  la  fusion  étant  complète,  laissons  refroidir 
la  masse  fondue  jusqu’à  ce  que  la  solidification  ait  eu  lieu  sur  les 
parois  et  à la  surface.  Cette  dernière  ayant  acquis  une  certaine 
résistance,  perçons  la  croûte  solide  en  plusieurs  points  et  faisons 
écouler  le  soufre  resté  liquide.  En  détachant  ensuite  la  croûte 
superficielle  nous  trouverons  les  parois  intérieures  hérissées  de 
longues  aiguilles  jaunes.  Beaucoup  de  métaux  peuvent  être  obte- 
nus cristallisés  par  cette  voie,  notamment  le  bismuth. 

Sublimation.  — Le  passage  direct  de  l’état  de  vapeur  à l’état  solide 
sans  passer  par  l’état  liquide  permet  également  d’obtenir  les  corps 
cristallisés.  L’iode,  le  bichlorure  de  mercure,  la  naphtaline,  le 
camphre,  l’acide  benzoïque  et  beaucoup  d’autres  corps  sont  dans  ce 
cas.  Les  corps  étant  réduits  en  vapeurs  dans  un  espace  spacieux  se 
condensent  sur  les  parois  froides  du  vase  en  donnant  un  sublimé 
cristallisé. 

2°  Cristallisation  par  voie  humide.  — Ce  procédé  consiste  à dis- 
soudre le  composé  solide  dans  un  liquide  approprié,  à chaud  ou 
à froid.  Si  la  dissolution  a été  faite  à chaud,  à saturation,  c'est-à- 
dire  autant  que  le  liquide  peut  prendre  du  corps  solide,  celui-ci 
se  dépose  en  général  en  partie  par  le  refroidissement,  et  cela  sous 
forme  cristalline.  Si  la  dissolution  a lieu  à froid,  le  corps  solide 
cristallise  par  l’évaporation  du  dissolvant.  C’est  par  l’un  de  ces 
procédés  qu’on  obtient  la  plupart  des  sels  cristallisés. 

Le  dissolvant  n’est  pas  nécessairement  de  l’eau  ou  un  corps 
liquide  à la  température  ordinaire.  Ce  peut  être  un  corps  fusible 
ou  volatil  seulement  à une  température  très  élevée.  Le  fer  en  fu- 
sion dissout  le  carbone  et  lorsqu’il  se  solidifie  ce  carbone  se  sé- 
pare en  partie  sous  forme  de  graphite,  emprisonné  dans  la  masse 
du  métal.  L’anhydride  borique  fondu  dissout  l’alumine  et  lors- 
qu’on le  volatilise  dans  un  four  à porcelaine,  l’alumine  reste  sous 
la  forme  de  corindon  artificiel  (Ebelmen). 
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La  forme  cristalline  est  un  caractère  spécifique  pour  beaucoup 
de  corps  solides,  et  la  cristallisation  fournit  un  moyen  précieux 
pour  leur  purification,  car  sauf  dans  certains  cas  particuliers 
sur  lesquels  nous  aurons  à revenir  (isomorphisme),  un  corps 
qui  se  dépose  à l’état  cristallisé  est  exempt  des  composés  qui 
peuvent  être  tenus  en  dissolution  dans  le  même  liquide.  Du 
carbonate  de  sodium  impur,  renfermant  par  exemple  du  sulfate 
ou  du  chlorure,  cristallisera  seul  de  sa  solution  saturée  bouillante. 
Néanmoins,  si  la  cristallisation  est  lente,  elle  est  formée  de  cristaux 
assez  volumineux  groupés  entre  eux  et  emprisonnant  de  Veau- 
mère  (eau  d’interposition)  et  par  conséquent  les  impuretés  tenues 
en  dissolution.  Lorsque  la  cristallisation  se  produit  rapidement, 
ce  qui  a lieu  lorsqu’on  refroidit  brusquement  la  solution,  on 
n’obtient  que  de  très  petits  cristaux,  isolés  les  uns  des  autres 
et  qu’il  est  par  conséquent  facile  de  débarrasser  de  leur  eau- 
mère. 

11.  Formes  cristallines.  — Les  cristaux  isolés  sont  tou- 
jours des  polyèdres  limités  par  des  faces  planes  et  des  arêtes 
droites;  ils  n’offrent  jamais  d’angles  rentrants;  quand  de  sem- 
blables angles  se  rencontrent,  c’est  qu’ils  sont  dus  à la  juxtaposi- 
tion de  deux  cristaux.  On  observe  aussi  quelquefois  des  facettes 
et  des  arêtes  courbes,  mais  ce  n'est  là  qu’un  cas  particulier  et 
accidentel  de  déformation. 

> 

Toutes  les  formes  cristallines  dérivent  géométriquement  de  six 
types  ou  systèmes  qui  diffèrent  les  uns  des  autres  par  leur  mode 
de  symétrie,  par  les  longueurs  relatives  et  l’inclinaison  des  arêtes 
ou  des  axes,  lignes  idéales  autour  desquelles  les  faces  sont  dis- 
posées symétriquement.  Voici  ces  six  types  cristallins  : 

1°  Cube  (système  cubique  ou  régulier); 

2°  Prisme  droit  à base  carrée  (système  quadratique); 

3°  Prisme  droit  à base  rectangle  ou  rhombique  (système  ortho- 
rhombique)  : 

4°  Rhomboèdre  (système  rhomboédrique  ou  hexagonal)  ; 

5°  Prisme  oblique  à base  rhombe  (système  clinorhombique); 

6°  Prisme  oblique  à base  de  parallélogramme  oblique  (système 
anorthique  ou  dissymétrique). 

Ce  sont  là  les  formes  fondamentales,  mais  elles  sont  presque 
toujours  modifiées  plus  ou  moins  profondément,  et  cela  suivant 
une  loi  de  symétrie  découverte  par  Ilaiiy,  d’après  laquelle  toute 
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modification  apportée  à un  élément  géométrique  du  type  fonda- 
mental se  reproduit  de  la  même  manière  sur  les  autres  éléments 
identiques. 


Il  arrive  fréquemment,  comme  dérogation  à la  loi  de  symétrie, 
que  .les  modifications  ne  portent  que  sur  la  moitié  des  éléments 
géométriques  semblables.  Elles  donnent  alors  naissance  à des 
formes  hémiédriques  [ 1).  Celles-ci  peuvent  être  envisagées  comme 
produites  par  la  suppression  de  la  moitié  des  faces,  suppression 
ayant  lieu  alternativement,  de  telle  sorte  qu’une  face  soit  sup- 
primée et  sa  voisine  conservée  ; le  prolongement  des  faces  con- 
servées produit  le  cristal  hémiédrique. 

Nous  allons  par  quelques  exemples,  pris  dans  les  divers  types 
cristallins,  montrer  comment  en  dérivent  les  principales  formes 
secondaires. 


Système  cubique.  — Il  est  caractérisé  par  3 axes  rectangulaires 


identiques.  Le  cube  (fig.  2)  est  limité  par  6 faces  carrées  p, 
12  arêtes  égales  b et  8 sommets  trièdres  a;  tous  les  angles  sont 
droits. 

Ce  cube  peut  être  modifié  sur  les  arêtes  et  sur  les  sommets; 
toutes  les  arêtes  étant  égales  et  identiquement  placées,  elles 
seront  toutes  modifiées  simultanément  et  de  la  même  manière. 
Les  modifications  sur  les  sommets  ont  également  lieu  simul- 
tanément. 

(1)  Les  cristaux  hémiédriques  sont  doués  de  propriétés  optiques  spéciales  ; ils  dé- 
vient le  plan  de  la  lumière  polarisée, et  le  sens  de  cette  déviation  est  le  même  que 
celui  de  l’hémiédrie  : à gauche  ou  à droite  suivant  que  les  cristaux  portent  les 
facettes  hémiédriques  à gauche  ou  à droite. 

Les  cristaux  hémiédriques  inverses  sont  symétriques,  mais  non  superposables.  Un 
cristal  hémiédrique  gauche  est  l’image  réfléchie  de  l’hémiédrique  droit. 


CRISTALLOGRAPHIE. 


17 


Les  arêtes  b étant  modifiées  par  des  faces  tangentes,  elles  don- 
neront le  dodécaèdre  rhomboïdal  (fig.  3)  dont  toutes  les  faces  b 1 
sont  semblables.  Les  troncatures  sur  les  sommets  a fournissent  les 
faces  a1  également  inclinées  sur  les  faces  du  cube;  leur  dévelop- 
pement conduit  à Voctaèdre  régulier  (fig.  4),  en  passant  par  le 
cubo-octaèdre  (fig.  6).  Ce  dernier  peut  aussi  être  envisagé  comme 


Fig.  5. 


Fig.  6. 


dérivant  de  l'octaèdre  régulier  par  des  troncatures  sur  les  six 
sommets,  qui  sont  semblables  l’un  à l'autre  ainsi  que  les  faces  a1. 
La  figure  5 est  un  passage  de  l’octaèdre  au  cubo-octaèdre. 

L'octaèdre  peut  être  choisi  comme  forme  fondamentale  aussi 
bien  que  le  cube.  Les  modifications  sur  les  sommets  et  sur  les 


arêtes  conduisent  respectivement  aux  mêmes  formes  que  les 
modifications  sur  les  arêtes  et  les  sommets  du  cube. 

Les  modifications  peuvent  porter  à la  fois  sur  les  arêtes  et  sur 
les  sommets,  et  les  formes  dérivées  elles-mêmes  peuvent  subir 
des  modifications  sur  leurs  éléments  symétriques. 

Outre  les  modifications  tangentes  aux  arêtes,  il  peut  se  pro- 
duire des  modifications  inclinées,  symétriques  des  deux  côtés  de 
I.  — Chimie  minérale.  2 
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chaque  arête;  cest  ainsi  qu’on  arrive  à l’ hexa- tétraèdre  ou  cube 
pyramide  (fig.  7).  Les  modifications  inclinées  sur  les  sommets 
du  cube  conduisent  de  même  aux  formes  représentées  par  les 
figures  8 et  9 ; la  dernière  est  l 'octaèdre  pyramide. 


Fig.  11. 


Parmi  les  formes  hémiédriques  du  système  cubique,  nous  nous 
bornerons  à citer  le  tétraèdre  régulier , formé  par  le  prolonge- 
ment des  faces  alternes  de  l'octaèdre  régulier  (fig.  10),  et  le 
dodécaèdre  pentagonal  (fig.  il),  qui  dérive  d’une  manière  analogue 
du  cube  pyramidé. 

Système  quadratique.  — Deux  axes  égaux  et  un  axe  inégal,  tous 
trois  rectangulaires.  Le  prisme  quadratique  présente  4 faces 
rectangulaires  égales  m,  2 faces  carrées  horizontales  p,  8 arêtes 
horizontales  égales  h,  et  4 arêtes  verticales  b.  égales  entre  elles. 


a 


Les  huit  sommets  trièdres  a sont  formés  par  des  angles  droits. 

Les  modifications  peuvent  se  faire  sur  ces  divers  éléments 
comme  sur  les  éléments  du  cube;  mais  comme  il  y a deux  espèces 
d'arêtes,  les  modifications  sur  celles-ci  seront  de  deux  sortes  et  pour- 
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ront  porter  soit  sur  les  arêtes  h soit  sur  les  arêtes  b , soit  encore 
sur  les  unes  et  les  autres.  La  modificative  tangente  sur  h produira 
un  autre  prisme  à base  carrée  (fig.  12).  Les  troncatures  sur  les  som- 
mets, affectant  les  arêtes  b et  h proportionnellement  à leur  lon- 
gueur, conduisent  à l'octaèdre  quadratique.  On  obtiendra  d’autres 
octaèdres  par  des  troncatures  tangentes  ou  non  sur  les  arêtes  b. 

La  forme  hémiédrique  la  plus  importante  est  le  sphénoèdre  ou 
tétraèdre  isocèle  (fig.  13)  qui  dérive  de  l’octaèdre  quadratique  par 
le  prolongement  de  la  moitié  des  faces  et  la  suppression  des  faces 
voisines. 

Système  orthorhombique.  — 3 axes  rectangulaires  inégaux.  Le 
prisme  orthorhombique  (fig.  14)  comprend  4 faces  rectangulaires, 
normales  à la  base,  qui  est  un  rhombe  (le  prisme  inscrit  est  rectan- 
gulaire) ; 4 angles  trièdres  semblables,  «,  formés  de  deux  angles 
droits  et  d’un  angle  obtus,  et  4 angles  trièdres,  <?,  ayant  un  angle 
aigu  et  deux  angles  droits  ; 8 arêtes  horizontales  b limitant  des 
angles  dièdres  droits  et  4 arêtes  verticales  dont  deux  (A),  limitent 
des  angles  obtus;  deux  autres  (g),  des  angles  aigus.  A ce  prisme 
correspondent  l’octaèdre  orthorhombique  et  ses  nombreuses 
formes  dérivées. 

Système  rhomboédrique.  — Un  rhomboèdre  est  un  solide 
formé  de  6 faces  égales p,  qui  sont  des  rhombes,  de  8 sommets,  dont  2 


en  a,  formés  par  trois  angles  plans  égaux  et  6,  en  e , formés  de 
deux  angles  plans  égaux  et  d’un  angle  inégal.  Les  arêtes  b,  qui 
limitent  les  sommets  a,  sont  dites  culminantes,  les  6 autres 


Fig.  15. 


Fig.  IG. 
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arêtes  sont  les  arêtes  latérales  d.  On  est  convenu  d’orienter  le 
rhomboèdre  de  manière  que  les  deux  sommets  a soient  placés  sur 
une  même  verticale  (fig.  15). 

Ce  rhomboèdre  est  susceptible  de  modification  sur  les  som- 
mets a,  sur  les  sommets  /?,  sur  les  arêtes  culminantes  et  sur  les 
arêtes  latérales.  Ces  dernières  modifications,  que  le  cadre  de  notre 
ouvrage  ne  nous  permet  pas  de  développer,  conduisent  à des 
rhomboèdres  inverses  ou  directs , plus  obtus  que  le  rhomboèdre 
primitif.  Une  des  modifications  les  plus  importantes  est  celle  qui 
conduit  au  prisme  hexagonal  c2,  auquel  on  arrive  en  tronquant 
les  sommets  e de  façon  à couper  les  arêtes  latérales  deux  fois 
plus  loin  que  l'arête  culminante.  Le  plan  ainsi  déterminé  est 
parallèle  à J'axe  a a.  Un  autre  prisme  hexagonal  (fig.  16)  est 
engendré  par  des  plans  tangents  placés  sur  les  arêtes  d. 

On  choisit  quelquefois  le  prisme  hexagonal  ou  la  double  pyra- 
mide hexagonale  comme  forme  fondamentale,  qui  est  alors  ca- 
actérisée  par  4 axes  dont  3 égaux  situés  sur  un  même  plan  en 
formant  des  angles  de  60°;  le  quatrième,  différent  des  trois  pre- 
miers, passe  par  leur  point  de  croisement  et  est  normal  à leur  plan. 

Le  développement  hémiédrique  de  la  double  pyramide  hexa- 
gonale par  le  développement  de  la  moitié  des  faces  conduit  au 
rhomboèdre.  Quant  au  développement  des  faces  alternes  du 
prisme,  il  conduit  à un  prisme  triangulaire. 

Système  clinorhombique.  — 3 axes  inégaux  dont  l’un  est  incliné 
sur  le  plan  des  deux  autres,  qui  se  coupent  à angle  droit.  La  forme 


a 


fondamentale  est  le  prisme  rhomboïdal  oblique  représenté  fig.  17, 
ou  l’octaèdre  correspondant  (fig.  18).  Le  prisme  présente  4 espèces 
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d'arètes  : 2 arêtes  verticales/?  antérieure  et  postérieure,  adjacentes 
à la  diagonale  inclinée  des  bases;  2 arêtes  verticales  g,  adjacentes 
à la  diagonale  horizontale  des  bases,  4 arêtes  obtuses  cl,  basales, 
et  4 arêtes  b , aiguës.  Les  8 sommets  sont  de  3 espèces  a,  e et  o. 

Système  dissymétrique.  — 3 axes  inégaux  et  inclinés.  La  forme 
fondamentale  est  le  prisme  oblique  à base  de  parallélogramme , qui 
offre  3 espèces  de  faces  (fig.  19);  huit  sommets  semblables  deux 
à deux  et  12  arêtes  égales  deux  à deux. 

12.  Clivage.  — Les  cristaux  de  beaucoup  de  substances  se 
brisent  sous  le  choc  suivant  des  plans  déterminés  que  l'on  nomme 
plans  de  clivage.  Pour  une  même  substance,  il  peut  y avoir  plu- 
sieurs plans  de  clivage  qui  conduisent,  quels  que  soient  le 
nombre  et  la  complication  des  faces  secondaires,  à un  même 
solide  offrant  la  forme  fondamentale  du  cristal.  Les  cristaux  de 
sel  marin  se  clivent  parallèlement  aux  faces  du  cube  et  pas 
autrement.  Le  diamant  présente  des  plans  de  clivage  qui  con- 
duisent à l’octaèdre  et  c’est  sur  la  facilité  de  ces  clivages  qu’est 
fondée  en  partie  la  taille  de  cette  pierre  précieuse.  Beaucoup  de 
cristaux  se  laissent  couper  en  lames  minces,  suivant  les  plans  de 
clivage  ; le  gypse,  le  mica  sont  de  ce  cas.  D’autres,  tels  que  le 
quartz,  se  brisent  sous  le  choc  en  fragments  irréguliers  ; ils  sont 
dépourvus  de  plans  de  clivage. 

13.  Dimorphisme.  — Un  corps  cristallisant  dans  des  condi- 
tions déterminées  affecte  toujours  la  même  forme  cristalline,  ou  au 
moins  une  forme  dérivant  d’un  même  type  cristallin.  Mais  il  peut 
arriver  que,  les  conditions  de  la  cristallisation  étant  différentes,  il 
affecte  une  autre  forme,  géométriquement  incompatible  avec  la 
première.  On  dit  qu’un  semblable  corps  est  dimorphe. 

C’est  surtout  la  température  qui  influe  sur  la  forme  que  prend 
un  corps  dimorphe.  Ainsi  le  soufre  cristallise  à basse  température 
en  octaèdres  orthorhombigues  (soufre  natif,  soufre  cristallisé  dans 
le  sulfure  de  carbone);  à 110°,  il  cristallise  en  prismes  clinorhom- 
biques.  L’anhydride  arsénieux  cristallise  en  octaèdres  réguliers, 
à basse  température  et  en  prismes  orthorhombiques  vers  250°. 
L’oxyde  d’antimoine  présente  les  mêmes  formes  cristallines.  Le 
carbonate  de  calcium  se  rencontre  en  rhomboèdres  (spath  d’Islande) 
ou  en  prismes  orthorhombiques  (aragonite). 

Lorsque  les  cristaux  d’un  corps  dimorphe  sont  exposés  à une 
température  à laquelle  celui-ci  tend  à cristalliser  sous  l’autre 
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forme,  ils  subissent  cette  transformation 


et  se  résolvent  en  une 


foule  de  petits  cristaux  de  cette  seconde  forme.  C’est  ainsi  que 
le  soufre  prismatique,  qui  se  présente  en  aiguilles  transparentes 
flexibles,  se  transforme  peu  à peu  à froid  en  amas  opaques  et 
fragiles,  composés  de  petits  octaèdres.  Lorsqu’on  chauffe  des 
rhomboèdres  de  spath  d’Islande,  ils  se  convertissent  de  même 
en  cristaux  orthorhombiques. 

14.  Isomorphisme.  — Deux  corps  sont  isomorphes  lorsqu'ils 
cristallisent  dans  le  même  système  avec  des  angles  identiques  ou 
très  voisins  et  qu’ils  peuvent  cristalliser  ensemble  en  toutes  pro- 
portions. Cette  dernière  condition  n’est  remplie  que  lorsque  les 
deux  corps  ont  la  même  constitution  chimique.  Le  sel  marin,  ou 
chlorure  de  sodium,  cristallise  dans  le  même  système  (régulier) 
que  l’alun  ou  sulfate  d’aluminium  et  de  potassium;  mais  si  l’on 
fait  cristalliser-  un  mélange  de  ces  deux  sels,  on  obtient  séparé- 
ment des  cristaux  de  sel  marin  et  des  cristaux  d’alun. 

Si  nous  mélangeons  des  solutions  d’alun  et  de  sulfate  de 
chrome  et  de  potassium  (alun  de  chrome),  les  cristaux  fournis 
par  la  solution  renferment  les  éléments  de  ces  deux  sels.  Si  nous 
introduisons  un  cristal  d’alun  dans  une  solution  d’alun  de  chrome, 
il  continuera  à se  développer,  et  le  noyau  incolore  d’alun  se  re- 
couvrira de  couches  violettes  d’alun  de  chrome  ; l’expérience 
inverse  pourra  se  faire.  Mais  si  l’on  introduit  un  cristal  de  sel  ma- 
rin dans  une  solution  d’alun,  ou  un  cristal  d'alun  dans  une  solu- 
tion de  sel  marin,  on  n’observera  aucun  accroissement  du  cristal. 

Les  solutions  salines  dont  la  cristallisation  est  retardée  (sur- 
saturation) cristallisent  subitement  au  contact  d’un  cristal  du  sel 
tenu  en  dissolution.  Au  lieu  de  ce  sel,  on  pourra  employer  un  sel 
isomorphe.  Ainsi  une  solution  sursaturée  d’alun  ordinaire  cris- 
tallisera si  l’on  y introduit  un  petit  cristal  d’alun  de  chrome, 
mais  non  au  contact  d’un  cristal  de  sel  marin. 

Nous  verrons  plus  tard  de  quelle  importance  est  la  notion  de 
l’isomorphisme  pour  la  connaissance  de  la  constitution  chimique 
de  certains  composés. 

15.  Allotropie.  Isomérie.  — Un  certain  nombre  de  corps 
simples  peuvent  se  présenter  à nous  sous  des  aspects  très  divers 
et  présenter  dans  leurs  propriétés  physiques  fondamentales  et 
dans  leur  structure  des  différences  très  notables,  qui  portent 
même  quelquefois  sur  leurs  affinités  chimiques.  On  dit  qu'un 
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semblable  corps  affecte  plusieurs  modifications  allotropiques.  Ou 
sait  depuis  longtemps  que  le  carbone  est  tantôt  noir  et  amorphe 
[charbon),  tantôt  noir  et  opaque,  cristallisé  dans  le  type  hexagonal 
[graphite)]  tantôt  incolore,  cristallisé  en  octaèdres  réguliers  et 
transparents  [diamant).  Mais  quelle  que  soit  la  forme  sous  laquelle 
il  se  présente,  il  donne  toujours,  pour  le  même  poids,  la  même 
quantité  du  même  gaz  carbonique  par  sa  combustion. 

Le  phosphore  est  connu  en  masses  translucides  jaunes,  amor- 
phes ou  en  cristaux,  ou  bien  en  masses  rouges  amorphes  ou  en 
cristaux  presque  noirs.  Il  jouit  sous  ces  divers  états  de  propriétés 
physiques  différentes  ; la  couleur  n’est  pas  la  même  ; la  densité, 
la  chaleur  spécifique  sont  également  différentes.  Le  phosphore 
ordinaire  est  extrêmement  soluble  dans  le  sulfure  de  carbone  ; le 
phosphore  rouge  y est  totalement  insoluble.  Le  premier  s’en- 
flamme à l’air,  presque  à la  température  ordinaire;  le  phosphore 
rouge  exige  pour  cela  une  température  de  250°.  Quant  au  produit 
de  la  combustion,  il  est  absolument  le  même  dans  les  deux  cas, 
en  nature  et  en  quantité. 

Nous  nous  bornerons  ici  à ces  cas  d’allotropie  présentés  par  les 
corps  simples.  Les  corps  composés  nous  offrent  des  modifications 
du  même  ordre  et  ces  modifications  sont  alors  nommées isomériques. 

Nous  ne  nous  occuperons  pas  ici  de  l’isomérie  qui,  si  elle  se 
rattache  quelquefois  à l’allotropie,  doit  cependant  en  être  distin- 
guée, car  le  plus  souvent  elle  est  caractérisée  par  une  différence 
de  fonction  et  par  une  différence  considérable  dans  la  nature  des 
produits  de  transformation  des  corps  isomères.  C’est  là  un  sujet 
qui  trouvera  les  développements  nécessaires  dans  l’étude  de  la 
chimie  organique.  Les  composés  minéraux  offrent  des  cas  d’iso- 
mérie  beaucoup  moins  nombreux.  Un  des  plus  caractéristiques  est 
donné  par  l’iodure  mercurique  qui  est  jaune  ou  rouge  mais  dont 
la  modification  jaune  est  très  instable  ; ce  cas  est  en  réalité  un 
cas  de  dimorphisme  et  le  dimorphisme  lui-même  peut  être  envi- 
sagé comme  un  cas  particulier  d’allotropie. 

Les  corps  solides  ne  sont  pas  les  seuls  qui  puissent  présenter 
des  cas  d’allotropie.  L’oxygène  peut,  sous  certaines  influences, 
devenir  beaucoup  plus  actif  et  se  transformer  en  ozone , gaz  plus 
dense,  odorant,  bleu  sous  une  certaine  épaisseur. 

lTn  corps  peut  passer  d’un  état  allotropique  à l’autre  ; mais  ce 
passage  est  toujours  accompagné  d’un  phénomène  thermique  : 


24 


INTRODUCTION. 


absorption  ou  dégagement  de  chaleur.  C’est  ainsi  que  le  phosphore 
jaune  perd  de  la  chaleur  en  se  transformant  en  phosphore  rouge  ; 
l'iodure  de  mercure  rouge,  pour  se  transformer  en  iodure  jaune, 
absorbe  au  contraire  de  la  chaleur. 

Le  passage  d’un  état  allotropique  à un  autre,  lorsque  le  corps 
est  volatil,  se  fait  progressivement  et  le  phénomène  est  assimilable 
à la  dissociation  et  à la  volatilisation.  Il  existe  pour  une  tempéra- 
ture donnée  une  tension  de  transformation  qui  atteint  une  certaine 
limite.  Que  l’on  chauffe  à une  température  déterminée  (300° 
par  ex.),  dans  un  tube  purgé  d’air,  du  phosphore  jaune  qui  offre 
d’abord  une  tension  de  vapeur  F ou  du  phosphore  rouge,  dont  la 
tension  de  vapeur  est  nulle  à cette  température,  il  s’établira  au 
bout  d’un  certain  temps,  dans  l’un  et  dans  l’autre  tube,  une  même 
tension  /.  Dans  le  premier  cas,  une  partie  du  phosphore  jaune 
s’est  transformée  en  phosphore  rouge  ; dans  le  second  cas,  le 
phosphore  rouge  s’est  converti  partiellement  en  phosphore  jaune. 
La  transformation  de  l’oxygène  en  ozone  donne  lieu  aux  mêmes 
observations.  Il  y a donc,  comme  pour  les  phénomènes  de  disso- 
ciation, un  état  d’équilibre  limité  par  l’action  inverse  (Troost  et 
Hautefeuille).  Ces  phénomènes  seront  décrits  avec  plus  de  détails 
en  temps  et  lieux. 

16.  Corps  liquides.  — Les  liquides  sont  des  corps  dont  les 
molécules  glissent  librement  les  unes  sur  les  autres,  mais  qui, 
occupant  toujours  un  volume  déterminé,  prennent  spontanément 
la  forme  du  vase  qui  les  contient.  Le  passage  de  l'état  solide  à l’état 
liquide,  c'est-à-dire  la  fusion  d'un  corps,  est  provoqué  par  la  cha- 
leur et  nous  nous  contenterons  de  rappeler  ici  les  lois  générales 
de  la  fusion  : un  corps  fond  toujours  à la  même  température  et 
durant  la  fusion  cette  température  reste  uniformp,  par  suite  de 
l’absorption  de  chaleur  latente , cette  chaleur  se  transformant  en 
mouvement  moléculaire.  Elle  redevient  sensible  lors  du  passage 
inverse  à l’état  solide,  passage  qui  a lieu  en  général  à la  même 
température.  Il  arrive  fréquemment  qu’un  corps  fondu  ne  reprenne 
pas  l’état  solide  à la  température  voulue;  on  dit  alors  qu'il  est  en 
surfusion.  Lorsque  cet  état  vient  à cesser,  ce  qui  a lieu  souvent 
par  l’agitation  et  toujours  au  contact  d’une  parcelle  du  même 
corps  à l’état  solide,  la  solidification  se  fait  brusquement  et  toute 
la  chaleur  latente  de  fusion  redevient  subitement  libre,  de  sorte 
que  la  température  remonte  au  point  de  solidification. 


GÀZ  ET  VAPEURS. 


25 


Nous  reviendrons  plus  bas  sur  le  passage  de  l’état  liquide  à 
l’état  gazeux,  et  réciproquement. 

Plusieurs  liquides  de  nature  différente  peuvent  ou  bien  être 
insolubles  l’un  dans  l’autre  ou  bien  se  mélanger,  soit  en  propor- 
tions limitées  soit  en  toutes  proportions. 

Lorsqu’ils  ne  sont  pas  miscibles,  ils  restent  séparés  dans  l’ordre 
de  leurs  densités.  C’est  ce  qui  a lieu  aussi  au  premier  moment  quand 
on  superpose  des  liquides  miscibles  l’un  à l’autre,  mais  alors  ils 
se  mélangent  peu  h peu  ; ils  se  diffusent  l’un  dans  l’autre  et 
finissent  par  produire  un  liquide  parfaitement  homogène  dont  la 
densité  est,  en  général,  la  moyenne  des  liquides  mélangés.  Il  est 
des  cas,  cependant,  où  la  densité  est  supérieure  à la  moyenne, 
parce  qu’il  y a contraction  : c'est  ce  que  l'on  observe  par  exemple 
pour  les  mélanges  d’eau  et  d’alcool,  d’eau  et  d’acide  sulfurique. 

La  diffusion  d’un  liquide  dans  un  autre  peut  même  s’effectuer 
à travers  certaines  parois,  les  membranes  animales  par  exemple, 
ou  le  papier  parchemin.  C’est  le  phénomène  que  Dutrochet  a 
nommé  endosmose.  Lorsqu’il  se  produit  entre  deux  liquides,  ceux- 
ci  ne  se  diffusent  pas  en  général  en  même  proportion  et  on  peut 
constater  que  le  niveau  des  deux  liquides  ne  reste  pas  le  même. 

Quand  un  liquide  tient  un  corps  solide  en  dissolution,  celui-ci 
participe  dans  certains  cas  à la  diffusion  et  non  dans  d’autres. 
Cette  différence  permet  de  séparer  par  dialyse  ces  deux  classes 
de  corps,  les  uns  cristallisables,  qui  traversent  la  paroi,  les  autres 
incristallisables  : ce  sont  les  cristalloïdes  et  les  colloïdes  de  Gra- 
ham.  Nous  aurons  occasion  de  revenir  sur  ce  point. 

17.  Gaz  et  vapeurs.  — L’état  gazeux  est  caractérisé  par  la 
répulsion  des  molécules,  répulsion  telle  qu’un  gaz  n’a  pas  à pro- 
prement parler  de  volume  déterminé.  Quelque  faible  que  soit  sa 
quantité,  il  se  répand  en  un  temps  très  court  et  uniformément 
dans  tout  l’espace  qui  lui  est  offert. 

Tandis  que  certains  corps  exigent  pour  prendre  l’état  gazeux 
une  température  très  élevée,  ou  même  sont  complètement  fixes 
(charbon,  silice,  etc.),  d’autres  prennent  l’état  gazeux  a des  tem- 
pératures plus  ou  moins  voisines  de  la  température  ordinaire  ; 
d’autres,  enfin,  se  présentent  sous  cet  état  dans  les  conditions  or- 
dinaires. Ces  derniers  corps  sont  plus  spécialement  désignés  sous 
le  nom  de  gaz , le  mot  de  vapeur  étant  réservé  aux  cas  où  il  a 
fallu  chauffer  le  corps  au-dessus  de  la  température  ordinaire. 
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( jO Lie  distinction  n’est  pas  très  précise  et  nous  en  trouverons  plus 
loin  une  définition  plus  scientifique.  En  fait,  les  vapeurs,  lors- 
qu’on les  observe  assez  loin  de  la  température  à laquelle  elles  se 
produisent,  obéissent  aux  lois  des  gaz. 

Les  vapeurs  émises  par  un  corps  liquide  possèdent  une  certaine 
tension  ou  force  élastique,  qui  augmente  avec  la  température. 
Quand  cette  tension  devient  égale  à la  pression  atmosphérique,  le 
liquide  entre  en  ébullition  sous  cette  pression.  Si  l’on  diminue 
celle-ci,  l’ébullition  se  fera  à une  température  plus  basse;  si  on 
l’augmente,  le  point  d’ébullition  sera  retardé. 

La  tension  d’une  vapeur  n’est  pas  proportionnelle  à la  tempé- 
rature, mais  augmente  suivant  une  progression  qui  devient  de 
plus  en  plus  rapide.  Les  courbes,  par  lesquelles  on  peut  représenter 
les  variations  de  tension  des  vapeurs,  sont  des  courbes  asympto- 
tiques et  il  arrive  un  moment  où  une  très  faible  élévation  de  tem- 
pérature provoque  un  accroissement  de  tension  considérable. 

Lorsqu’on  refroidit  une  vapeur,  elle  reprend  l’état  liquide  ; c’est 
encore  ce  qui  arrive  lorsqu’on  la  soumet  à une  pression  suf- 
fisante. La  distillation  est  une  opération  qui  a pour  but  de  faire 
passer  un  liquide  à l’état  de  vapeur,  puis  de  condenser  de  nouveau 
celle-ci  par  le  refroidissement. 

Les  gaz  et  les  vapeurs,  à une  distance  suffisante  du  point  d'é- 
bullition, possèdent  tous  le  même  coefficient  de  dilatation,  soit 
0,00367  pour  une  élévation  de  température  de  1°. 

18.  Loi  de  Mariotte  ou  de  Boyle.  — Les  volumes  occupés 
par  une  même  masse  d’air  sont  inversement  proportionnels  aux 
pressions  qu’elle  supporte , la  température  restant  la  même.  La 
densité  sera  donc  proportionnelle  aux  pressions,  et  l'on  a 

d_p 

V P e 1J— P* 

La  pression  devenant  double,  triple,  etc.,  le  volume  deviendra 
la  moitié,  le  tiers,  etc.  Réciproquement,  si  l'on  comprime  dans 
un  même  espace  une  quantité  d’air  égale  à celle  qu’il  renferme 
déjà,  la  pression  exercée  sur  les  parois  sera  double;  pour  n volu- 
mes comprimés  dans  le  même  espace,  la  pression  devra  devenir  n 
fois  plus  forte  que  pour  1 seul  volume. 

Pouillet  vérifia  cette  loi  pour  les  gaz  réputés  alors  permanents, 
l’hydrogène,  l'oxygène,  l’azote,  l’oxyde  de  carbone,  le  bioxyde  d'a- 
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zote.  Ces  gaz  obéissent  sensiblement  à la  loi  (le  Mariotte  comme 
l’air  lui-même,  jusqu’à  des  pressions  de  100  atmosphères  environ. 
11  reconnut  d’autre  part,  comme  l'avaient  déjà  fait  Oerstedt, 
Despretz,  Régnault,  que  les  gaz  liquéfiables  et  les  vapeurs  se 
compriment  plus  que  ne  l’indique  la  loi  de  Mariotte,  en  opérant  à 
la  température  ordinaire;  l’écart  est  déjà  très  notable  lorsque  la 
pression  dépasse  quelques  atmosphères.  Cela  a lieu  pour  le  gaz 
carbonique,  le  protoxyde  d’azote,  le  gaz  ammoniac,  l’anhydride 
sulfureux,  ainsi  que  les  vapeurs  d’éther,  d’alcool,  d’eau,  etc.,  etc. 
Pour  l'air  lui-même,  il  y aurait  un  écart  apparent  (en  raison  du 
changement  de  capacité  du  tube)  d’un  quart  d atmosphère  pour 
24  atmosphères,  d’après  Régnault,  et  environ  1 atmosphère  pour 
une  pression  de  107  atmosphères  d’après  Natterer.  Ce  dernier  a 
poussé  beaucoup  plus  loin  l’étude  des  altérations  que  subit  la  loi 
de  Mariotte  en  comprimant  peu  à peu,  dans  un  même  espace, 
les  gaz  oxygène,  hydrogène  et  azote  jusqu’à  obtenir  la  pression 
énorme  de  2,790  atmosphères. 

En  réduisant  à 1 volume  78  volumes  d’hydrogène,  Natterer  a 
observé  une  pression  de  78  atmosphères,  conformément  à la  loi 
de  Mariotte;  avec  128  volumes,  la  pression  s’est  trouvée  portée  à 
134  atmosphères  au  lieu  de  128.  Pour  comprimer  828  volumes,  la 
pression  a du  être  de  1,701  atmosphères,  soit  le  double  de  ce 
qu’indiquait  la  loi  de  Mariotte.  Enfin  à la  pression  extrême  de 
2,790  atmosphères  correspondait  une  compression  de  1,008  vo- 
lumes d’hydrogène. 

Pour  l’oxygène,  la  loi  de  Mariotte  s’est  encore  vérifiée  pour 
une  pression  de  167  atmosphères,  tandis  que  pour  657  volumes 
d'oxvgène  on  a atteint  1,354  atmosphères,  limite  des  expériences 
sur  ce  gaz,  soit  le  double  de  la  pression  théorique.  Pour  la 
même  compression  de  657  volumes,  l’azote  exerce  une  pression 
de  2,156  atmosphères  et  l’hydrogène,  de  1/104  atmosphères. 

On  voit  que  pour  ces  trois  gaz  la  compressibilité  va  rapidement 
en  diminuant;  mais  pas  de  même  pour  chacun  d’eux.  Si  l’on 
traduit  les  résultats  obtenus  par  Natterer  par  des  courbes  dont 
les  abscisses  représentent  les  volumes  comprimés  et  les  or- 
données les  pressions  correspondantes,  on  remarque  une  tendance 
manifeste  à une  limite  de  compressibilité.  L’introduction  nouvelle 
d’une  très  petite  quantité  de  gaz  doit  alors  augmenter  la  pression 
d’une  quantité  infinie.  Ce  point  est  probablement  atteint  lorsque 
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les  molécules  gazeuses  se  trouvent  en  contact  direct  et  que  les 
espaces  intermoléculaires  sont  devenus  nuis.  Ces  résultats  remar- 
quables auxquels  est  arrivé  Natterer  sont  en  relation  intime  avec 
les  phénomènes  que  nous  allons  passer  en  revue. 

19.  Point  critique.  Continuité  entre  les  états  liquide  et 
gazeux.  — Cagnard  de  la  Tour  observa  en  1822  que  l’eau, 
chauffée  en  tubes  scellés  aune  température  élevée  peut  être  réduite 
en  vapeur  n’occupant  que  deux  à quatre  fois  son  volume  à l’état 
liquide,  tandis  que  sous  la  pression  normale  la  vapeur  occupe 
environ  1700  fois  le  volume  de  l’eau  liquide.  Il  montra  que  cette 
vapeur  est  loin  d’avoir  l’élasticité  indiquée  par  la  loi  de  Mariotte. 

Quelques  années  plus  tard,  Thilorier,  qui  avait  liquéfié  et  soli- 
difié l’anhydride  carbonique,  reconnut  que  ce  corps  liquide 
possède  un  coefficient  de  dilatation  beaucoup  plus  fort  que  les 
gaz.  Drion  fit  voir  en  1859  {Annal.  Ghim.  Phys.  (3),  t.  LVI,  p.  1) 
que  ce  fait,  qui  paraissait  paradoxal,  s’observe  pour  tous  les 
liquides  volatils.  Ayant  opéré  sur  trois  corps  de  constitution 
chimique  très  différente,  l’anhydride  sulfureux,  le  chlorure  d'é- 
thyle, le  peroxyde  d’azote,  il  observa  que  : 

1°  Les  coefficients  apparents  de  dilatation  de  ces  liquides 
croissent  avec  la  température  suivant  une  loi  très  rapide; 

2°  Qu’ils  atteignent  la  valeur  du  coefficient  de  dilatation  des  gaz 
à des  températures  encore  assez  éloignées  de  celle  où  ces  liquides 
sont  susceptibles  de  se  réduire  en  vapeur  dans  un  espace  restreint  ; 

3°  Qu’à  partir  de  ce  moment  leurs  coefficients  de  dilatation 
dépassent  rapidement  celui  de  l’air  et  peuvent  même  devenir 
égaux  à plusieurs  fois  ce  coefficient. 

Ainsi,  1 anhydride  sulfureux  liquide  possède  le  coefficient  de 
dilatation  de  1 air  à la  température  de  80°,  le  double  de  ce  coeffi- 
cient vers  120°  et  presque  le  triple  à 130°. 

De  0°  à -|-  30°  l’anhydride  carbonique  se  dilate  de  telle  façon 
qu  il  occupe  14  fois  son  volume.  Son  coefficient  de  dilatation 
moyen  entre  20  et  30°  est  0,0207  ; celui  du  gaz  est  0,0367. 

L expérience  suivante  de  M.  Andrews  donne  l’explication  de  ce 
fait  remarquable  [Annal.  Ch.  Phys.  (4),  t.  XXII,  p.  208).  En  liqué- 
fiant en  partie  de  1 anhydride  carbonique  par  compression  dans  un 
tube  capillaire  et  élevant  ensuite  doucement  la  température  à 
30  surface  de  séparation  entre  le  gaz  et  le  liquide  s’efface 
peu  à peu  et  finit  par  disparaître.  Le  tube  se  trouve  alors  rempli 


29 


CONTINUITÉ  ENTRE  LES  ETATS  LIQUIDE  ET  GAZEUX. 

d’un  iluide  homogène  qui,  par  un  léger  abaissement  de  tempéra- 
ture ou  par  une  diminution  brusque  de  la  pression,  qui  produit 
également  un  refroidissement,  se  trouve  parsemé  de  stries  mou- 
vantes. Si  à cette  température  de  30°9  on  vient  à augmenter  la 
pression,  même  jusqu’à  300  ou  400  atmosphères,  il  ne  se  mani- 
feste aucune  liquéfaction  apparente. 

M.  Andrews  a nommé  point  critique  la  température  à laquelle 
a lieu  ce  phénomène.  Il  y a donc  un  passage  insensible  entre  les 
états  gazeux  et  liquide  et  il  est  difficile  de  discerner  si  l’anhy- 
j dride  carbonique  est  gazeux  ou  liquide  à la  température  de  30°9 
pour  une  pression  supérieure  à 73  atmosphères  (pression  critique). 
A cette  température,  la  vapeur  pèse  autant  que  le  liquide  sous  le 
; même  volume  et  l’on  peut  admettre  que  la  cohésion  est  égale  à 
zéro,  ainsique  la  chaleur  latente. 

Si  la  température  s’abaisse  lentement  au-dessous  de  30°9  on 
ne  remarque  pas  de  changement  d’état  et  aucune  surface  de  sé- 
* paration;  néanmoins  le  gaz  s’est  liquéfié,  car  si  l’on  diminue  la 
pression,  il  se  produit  une  ébullition  et  lorsque  le  gaz  a atteint 
la  tension  correspondant  à la  pression,  on  distingue  une  couche 
inférieure  liquide  et  une  couche  gazeuse. 

La  continuité  entre  les  états  gazeux  et  liquide  rend  compte  de 
I ce  fait  que  les  liquides  volatils  possèdent  un  coefficient  de  dilata- 
tion plus  fort  que  les  gaz  puisqu’ils  tendent  à une  température 
déterminée  et  sous  une  certaine  pression  à passer  insensiblement 
à l’état  gazeux.  Elle  rend  compte  d’autre  part  des  écarts  considé- 
rables de  la  loi  de  Mariotte.  C’est  au  même  phénomène  qu’est  due 
l’observation  de  Cagnard  de  la  Tour.  C’est  pourquoi  aussi  les  gaz, 
sous  une  pression  considérable,  tendent  à une  limite  de  compres- 
sibilité. Ils  se  rapprochent,  en  effet,  insensiblement  de  l’état 
liquide^  comme  les  liquides  de  l’état  gazeux.  Leurs  densités 
sous  ces  deux  états  tendent  à se  confondre. 

Le  protoxyde  d’azote  se  comporte  comme  l’anhydride  carboni- 
que. L’acide  chlorhydrique,  le  gaz  ammoniac,  l’éther  chlorhydri- 
que, etc.,  etc.,  présentent  tous  une  température  critique  au-dessus 
de  laquelle  le  gaz  ne  peut  être  liquéfié  sous  n’importe  quelle 
pression.  De  là  les  insuccès  dans  toutes  les  tentatives  faites  jus- 
que dans  ces  dernières  années  pour  liquéfier  les  gaz  'permanents . 
Leur  température  critique  est  située  bien  au-dessous  de  — 100°. 
Les  expériences  faites  par  M.  Andrews  aux  environs  de  cette 
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température  et  à des  pressions  allant  jusqu’à  300  atmosphères 
étaient  restées  sans  résultat,  comme  celles  de  Natterer. 

Yoici  quelle  est  la  température  critique  pour  quelques  liquides, 
mise  en  présence  de  leur  point  d’ébullition  sous  la  pression  normale. 


Eau 

Éther 

Chlorure  de  méthyle 

Anhydride  sulfureux 

Chlore.  . * 

Ammoniac 

Acide  chlorhydrique 

Anhydride  carbonique. . . . 

Oxygène 

Oxyde  de  carbone 

Azote 


Point  critique.  P.  (P ébullition. 


400  à 500° 
190°  environ. 
182°, 3 

100°  environ. 


148° 
131° 
51°, 5 
30°, 9 
— 118° 


—139°, 5 
— 146° 


100° 

35° 


— 23°, 3 (Vincent  et  Chappuis). 

— 10° 


— 33°,  G 

— 38°, 3 

— 33° 

— 78° 

— 184° 

— 190° 

— 194° 


(Vincent  et  Chappuis). 
(Olszewski). 


Le  point  critique  permet  d’établir  une  distinction  scientifique 
entre  une  vapeur  et  un  gaz.  M.  Andrews  définit  une  vapeur  : un 
gaz  à toute  température  au-dessous  du  point  critique  et  pouvant 
par  conséquent  se  liquéfier  par  la  pression  seule,  tandis  qu’un  gaz 
ne  peut  l’être.  Avec  cette  distinction,  l’anhydride  carbonique  est 
une  vapeur  au-dessous  de  31°,  un  gaz  au-dessus.  L’éther  est  un 
gaz  au  delà  de  190°;  une  vapeur  au-dessous  de  cette  température. 

20.  Procédés  de  liquéfaction  des  gaz.  — Certains  gaz  ou 
vapeurs  peuvent  aisément  être  condensés  par  le  froid  seul,  produit 
par  un  mélange  réfrigérant  de  glace  et  de  sel,  par  exemple  (anhy- 
dride sulfureux)  ou  simplement  de  glace  (peroxyde  d’azote).  11  suffit 
alois  de  faire  passer  le  gaz,  aussi  pur  que  possible  dans  un  malras 
refroidi,  qu  on  scelle  ensuite  à la  lampe  pour  conserver  le  liquide. 

Pour  les  gaz  qui  ne  se  liquéfient  qu’à  très  basse  température, 
on  fait  souvent  intervenir  la  pression,  mais  on  peut  également 
avoir  îecours  au  froid.  On  emploie  alors  comme  source  frigori- 
fique la  volatilisation  rapide  d’un  liquide  très  volatil  comme 
1 éther,  1 anhydride  sulfureux,  l’ammoniac,  l’anhydride  carbo- 
nique, le  protoxyde  d’azote.  L’évaporation  rapide  de  l’éther  pro- 
duit un  froid  de  34°  qui  permet  de  liquéfier  le  cyanogène;  celle 
de  1 anhydride  sulfureux  permet  de  liquéfier  le  gaz  ammoniac; 
avec  ce  dernier  ainsi  liquéfié,  on  peut  condenser  l’anhydride 
carbonique  sous  la  pression  normale,  puisque  le  froid  produit 
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' ■ I par  son  évaporation  rapide  peut  atteindre  — 87°  (Loir  et  Drion). 

C’est  à Faraday,  en  1822,  qu’on  doit  les  premières  expériences 
! sur  la  liquéfaction  des  gaz  par  la  pression.  Son  appareil,  qui  est 
! des  plus  simples,  consiste  en  un  tube  en  verre  très  résistant  fermé 
; à l’une  de  ses  extrémités  et  coudé  à angle  obtus.  On  introduit 
dans  la  partie  fermée  le  corps  qui  doit  engendrer  le  gaz,  soit  par 
l’action  de  la  chaleur,  soit  par  réaction,  puis  on  scelle  à la  lampe 
l’autre  extrémité  du  tube.  Le  gaz  produit  par  la  décomposition  du 
corps  ne  pouvant  se  dégager,  se  comprime  dans  le  tube  et  se 
liquéfie.  Si  l'on  introduit  la  branche  vide  dans  de  la  glace  ou  dans 
un  mélange  réfrigérant  (fig.  20)  pen- 
dant que  l’on  produit  le  gaz  dans  l’autre 
branche,  le  liquide  condensé  y distille 
par  suite  de  la  différence  de  tempéra- 
ture. On  obtient  ainsi  le  cyanogène  li- 
quide en  chauffant  le  cyanure  de  mer- 
cure ; l’ammoniac  liquide,  en  décom- 
posant la  combinaison  que  forme  ce 
j gaz  avec  le  chlorure  d’argent. 

Le  chlore,  l’hydrogène  sulfuré,  l’a- 
cide chlorhydrique  ont  été  liquéfiés  d’une  manière  analogue. 

M.  Melsens  est  arrivé  à liquéfier  quelques-uns  de  ces  gaz  dans 
le  tube  Faraday,  en  utilisant  la  propriété  que  possède  le  charbon 
de  bois  de  les  absorber  à froid  et  de  les  abandonner  sous  l’in- 
fluence de  la  chaleur.  Dans  ces  circonstances,  le  gaz  liquéfiére- 
prend  la  forme  gazeuse  par  le  refroidissement  du  charbon  et  se 
trouve  de  nouveau  absorbé  par  celui-ci. 

L'appareil  Carré  qui  sert  à préparer  industriellement  l’ammo- 
niac liquide,  pour  utiliser  le  froid  produit  par  son  évaporation,  est 
fondé  sur  le  même  principe  que  le  tube  Faraday.  Il  en  est  de 
même  de  l’appareil  de  Thilorier  pour  la  liquéfaction  en  grand  de 
l’anhydride  carbonique.  Nous  décrirons  ces  appareils  en  nous 
occupant  de  ces  combinaisons. 

L’appareil  de  Natterer,  modifié  par  Bianclii,  est  fondé  sur  la 
compression,  à l’aide  d’une  pompe,  d’un  gaz  dans  un  espace  clos. 
Il  est  surtout  employé  pour  liquéfier  le  protoxyde  d’azote  ; mais 
comme  il  peut  s’appliquer  a d’autres  gaz,  nous  en  donnerons  ici 
même  la  description  : 

L’ appareil  de  Bianchi (fig.  21)  se  compose  d’un  récipient  M en  fer 
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forgé,  de  700  centimètres  cubes,  doublé  intérieurement  de  cuivre, 
portant  à sa  partie  supérieure  un  ajutage  X,  fermé  par  un  robinet  à 
vis  Y,  et  à sa  partie  inférieure  un  corps  de  pompe  AB  muni  d’un 
piston  P.  Ce  piston  est  actionné  par  un  excentrique  et  une  mani- 
velle à volant.  Le  récipient  est  entouré  d’un  réservoir  C qui  reçoit 

de  la  glace,  et  le  corps  de  pompe,  d’un  man- 
chon L dans  lequel  circule  un  courant  d’eau 
froide.  Le  gaz  à comprimer  pénètre,  après 
avoir  été  desséché,  dans  le  corps  de  pompe  par 
la  tubulure  T,  qui  débouche  au-dessus  du  pis- 
ton quand  celui-ci  est  au  bas  de  sa  course.  Le 
gaz  refoulé  par  le  piston  ouvre  la  soupape  S 
qui  sépare  le  récipient  du  corps  de  pompe  et 
qui  se  referme  lorsque  le  piston  descend.  On 
comprime  ainsi  300  à 400  litres  de  gaz. 

Le  piston  est  formé  d’un  cuir  embouti  en- 
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duit  de  graisse,  sauf  pour  le  cas  de  protoxyde  d’azote,  où  il  est 
humecté  d’eau,  car  la  graisse  pourrait  prendra  feu. 

Pour  donner  issue  au  gaz  liquéfié , on  dévisse  le  réservoir  du 
corps  de  pompe,  on  l’incline  et  on  desserre  la  vis  Y ; le  liquide 
sort  en  X (fig.  22). 


APPAREILS  DE  M.  CAILLETET. 
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21.  Liquéfaction  des  gaz  dits  permanents.  — On  a vu 

que  ces  gaz,  dont  la  température  critique  est  très  basse,  ne  peuvent 
être  liquéfiés  qu'avec  l’intervention  d’un  froid  considérable  joint 
à une  pression  puissante.  Ces  conditions  ont  été  remplies  pour 
la  première  fois  en  1877  par  M.  Cailletet  et  par  M.  R.  Pictet, 
mais  par  des  procédés  fort  différents. 

Lorsqu’un  gaz  préalablement  comprimé  se  détend  brusque- 
ment, sa  température  s’abaisse,  par  suite  de  la  transformation  de 
la  chaleur  en  travail.  C’est  là  le  principe  sur  lequel  s’est  appuyé 
M.  Cailletet  pour  liquéfier  les  gaz  permanents.  La  liquéfaction  se 
manifeste  par  un  brouillard  ou  par  l’apparition  de  fines  goutte- 
lettes ; mais  elle  ne  persiste  que  quelques  instants,  le  froid  n’étant 
que  momentané. 

M.  Pictet,  de  son  côté,  a imaginé  un  appareil  dans  lequel  le  gaz 
est  refroidi  par  la  volatilisation  de  l’anhydride  carbonique  liquide 
dans  le  vide.  Enfin  MM.  Wroblewski  et  Olszewski,  ainsi  que  M.  Cail- 
letet, sont  parvenus  à liquéfier  l’oxygène  sous  une  pression  relati- 
vement faible  par  l'ébullition  de  l’éthylène  liquide  dans  le  vide. 

22.  Appareils  de  M.  Cailletet.  — 1°  Appareil  a détente.  — 
La  pièce  fondamentale  de  cet  appareil  (fig.  23)  est  une  éprouvette  T, 
se  terminant  par  un  tube  presque  capillaire,  destinée  à recevoir 
le  gaz  à condenser.  Elle  est  fixée  par  un  écrou  dans  un  réservoir  en 
acier,  supporté  par  un  trépied  et  contenant  du  mercure  aux  deux 
tiers  de  sa  hauteur,  le  reste  de  la  capacité  du  réservoir  étant  occupé 
par  de  l’eau.  Le  haut  de  ce  réservoir  est  en  communication  par  un 
tube  capillaire  en  acier  TU  avec  une  pompe  hydraulique,  qui  puise 
l’eau  dans  le  vase  représenté  à droite  de  la  figure  et  la  comprime 
dans  le  réservoir  jusqu'à  atteindre  une  pression  de  200  à 300  at- 
mosphères ; la  vis  V permet  de  comprimer  l’eau  jusqu’à  500  atmos- 
phères; la  pression  est  accusée  par  le  manomètre. 

Avant  de  mettre  le  tube  T en  place,  il  est  ouvert  à sa  partie  su- 
périeure; on  le  remplit  du  gaz  à comprimer  pur  et  très  sec,  puis  on 
scelle  l’extrémité  capillaire  à la  lampe  et  on  le  fixe  dans  le  réser- 
voir. En  faisant  manœuvrer  la  pompe,  le  mercure  pénètre  dans  la 
partie  inférieure  du  tube  qui,  supportant  la  même  pression  à l’in- 
térieur et  à l’extérieur,  n’a  pas  besoin  d’une  grande  résistance  ; 
par  contre,  les  parois  du  tube  capillaire  doivent  être  très  fortes.  Ce 
tube  est  entouré  d’un  manchon  destiné  à recevoir  un  liquide  très 
volatil  comme  l’anhydride  sulfureux  ou  le  chlorure  de  méthyle. 

I.  — Chimie  minérale.  3 1 
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Quant  à l'enveloppe  G,  elle  reçoit  une  couche  de  chlorure  de  cal- 
cium desséché  pour  empêcher  le  dépôt  de  givre  sur  le  manchon. 

La  vis  Y',  dont  est  pourvue  la  pompe  hydraulique,  est  la  vis  de 
détente  ; elle  permetla  sortie  brusque  d’une  certaine  quantité  d’eau. 

L’expérience  étant  préparée  et  le  manomètre  marquant,  par 
exemple,  300  atmosphères  et  le  thermomètre  — 29°,  on  desserre 
la  vis  Y'.  La  pression  descend,  immédiatement  à 1 atmosphère,  ce 
qui,  d’après  le  calcul,  produit  un  froid  de — 200°  environ;  en 
même  temps,  si  l’on  a affaire  à l’un  des  gaz  dits  permanents, 


Fig.  23.  — Appareil  à détente  de  M.  Cailletet. 

1 espace  visible  du  tube  T se  remplit  d'un  brouillard  qui  persiste 
quelques  instants.  Pour  les  autres  gaz,  leur  liquéfaction  peut  se 
faire  sans  qu’il  faille  recourir  à la  détente. 

Même  1 oxygène  a pu  être  amené  à l’état  d’un  liquide  homogène 
par  MM.  Wroblewski  et  Olszewsky  en  refroidissant  le  tube  par  de 
1 éthylène  liquide  bouillant  dans  le  vide  et  l’hydrogène,  en  le  refroi- 
dissant par  1 oxygène  liquide  bouillant.  L’éthylène  bout  à — 105° 
sous  la  pression  ordinaire  ; sa  volatilisation  dans  le  vide  produit  un 
froid  de  136°  (le  point  critique  de  l'oxygène  n’est  qu’à  — 118°). 


APPAREILS  DE  M.  CA1LLETET. 
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2°  Emploi  de  l’éthylène  liquide.  — Voici  l’appareil  imaginé  par 
M.  Cailletet  pour  utiliser  le  froid  produit  par  la  volatilisation  ra- 


I'ig.  24.  Liquéfaction  de  l’oxygène  par  l’éthylène  bouillant. 


pide  de  1 éthylène  liquide  (fig\  24).  Ce  liquide  est  contenu  dans  le 
réservoir  R relié  à un  serpentin  de  cuivre  de  3 à 4mm  de  diamètre, 
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contenu  dans  le  vase  S.  En  versant  du  chlorure  de  méthyle  dans  ce 
vase,  la  température  s’abaisse  à — 27u;  mais  on  arrive  facilement 
à _ 70°  en  insufflant  dans  le  chlorure  de  méthyle  de  l’air  desséché 

avec  soin  dans  le  flacon  G.  En  ou- 
vrant ensuite  le  robinet  à vis  situé 
au-dessous  de  S,  l’éthylène  refroidi 
à — 70°  s’écoule  sous  une  faible 
pression  dans  l’éprouvette  en  verre 
V disposée  dans  un  vase  contenant 
de  la  ponce  sulfurique  pour  empê- 
cher le  dépôt  de  givre  sur  l’éprou- 
vette. En  faisant  alors  passer  dans 
l’éthylène  un  rapide  courant  d’air 
ou  d’hydrogène  refroidi  par  un  ser- 
pentin concentrique  au  premier,  on 
produit  un  abaissement  de  tempé- 
rature de  — 125°.  Le  réservoir  Q à 
oxygène  comprimé  par  la  pompe  P 
aboutit  à un  petit  tube  contenu 
dans  l’éprouvette  V ; sous  l’influence 
du  froid  de  — 125°,  il  s’y  condense 
en  un  liquide  mobile. 

23.  Appareil  de  M.  Raoul 
Pictet.  — L’appareil  que  M.  Pic- 
tet  a fait  construire  à Genève  et 
qui  lui  a permis  en  1877  de  liqué- 
fier l'oxygène  et  l’hydrogène  sous 
une  pression  de  320  atmosphères 
et  par  un  froid  de  — 140°  est  repré- 
senté par  les  figures  23  et  26. 

Deux  pompes  P sont  accouplées 
de  telle  sorte  que  l’aspiration  de 
l’une  corresponde  à la  pression  de 
l'autre  (système  compound).  L’aspi- 
ration de  la  première  communique 
avec  un  tube  II,  long  de  1 m , 1 0 , de 
12cm, 5 de  diamètre  et  rempli  d’anhydride  sulfureux  liquide.  Sous 
l’influence  d’un  vide  parfait,  la  température  de  ce  liquide  s’abaisse 
rapidement  à — 63°  et  même  à — 73°.  L’anhvdride  sulfureux  aspiré 
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APPAREIL  DE  M.  RAOUL  PICTET. 

|)ar  la  première  pompe  est  refoulé  par  la  seconde  dans  le  conden- 
seur K d’où  il  retourne  dans  le  tube  H;  sa  circulation  est  donc 


continue.  Ce  condenseur  est  traversé  par  un  tube  à circulation 
d’eau  froide,  pour  faciliter  la  liquéfaction  du  gaz  sulfureux. 


Fig.  2G.  — Appareil  de  M.  R.  Pictet. 
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Le  tube  II  est  traversé  dans  sa  longueur  par  un  deuxième  tube  D, 
de  même  longueur  et  d’un  diamètre  extérieur  de  G centimètres. 
Dans  ce  tube  central,  on  comprime  de  l’anhydride  carbonique  pur 
et  sec,  puisé  dans  un  gazomètre  à huile  G de  1 mètre  cube  de  capa- 
cité. Ce  gaz  se  liquéfie  facilement  à la  température  ci-dessus  sous 
une  pression  de  5 à G atmosphères.  Le  liquide  produit  est  amené 
de  lui-même  dans  un  long  tube  de  cuivre  F ayant  4 mètres  de  long 
et  4 centimètres  de  diamètre.  Deux  pompes  accouplées  comme  les 
précédentes  aspirent  l’anhydride  carbonique  tantôt  dans  le  gazo- 
mètre, tantôt  dans  le  long  tube  où  il  est  liquide  et  où  il  entre  en 
ébullition.  L’admission  aux  pompes  est  réglée  par  un  robinet  à 
trois  voies  et  un  robinet  de  réglage  à vis,  qui  intercepte  à volonté 
l’entrée  de  l’anhydride  carbonique  liquide  dans  le  tube  F.  Lorsque 
ce  robinet  est  fermé  et  que  les  pompes  aspirent  l’anhydride  car- 
bonique dans  le  tube  D,  le  liquide  se  solidifie  et  sa  température 
s’abaisse  à — 140*  (température  évaluée  à l’aide  d’un  procédé  spé- 
cial à M.  Pictet). 

La  soustraction  de  chaleur  est  maintenue  par  le  jeu  des  pompes, 
dont  la  cylindrée  est  de  3 litres  par  coup  de  piston  et  qui  marchent 
à 100  tours  par  minute. 

Ces  deux  systèmes  de  tubes  sont  enfermés  dans  les  caisses  H et  F 
(fig.  26),  remplies  de  sciure  de  bois  et  d’étoffes  pour  les  mettre  à 
l’abri  du  rayonnement.  Le  système  de  tubes  DU  possède  une 
faible  inclinaison  pour  faciliter  le  passage  de  l’anhydride  carbo- 
nique de  D en  F par  le  tube  de  communication. 

Dans  l’intérieur  du  tube  F passe  un  quatrième  tube  A,  destiné  à 
la  compression  du  gaz.  Il  a 5 mètres  de  long,  14  millimètres  de 
diamètre  extérieur  et  4 millimètres  de  diamètre  intérieur.  La 
surface  de  ce  tube  est  amenée  à la  température  de  — 140°  par 
l’anhydride  carbonique  solidifié.  Ce  tube  est  recourbé  à une  de  ses 
extrémités  et  vissé  sur  le  col  d’un  gros  obus  B,  en  fer  forgé,  dont 
les  parois  ont  33  millimètres  d’épaisseur  ; c’est  le  générateur  du 
gaz.  Le  tube  est  légèrement  incliné  vers  l'autre  extrémité,  qui 
doit  servir  à la  sortie  du  gaz  liquéfié.  Cette  extrémité  est  munie 
d’un  robinet  à vis  et  d’un  manomètre.  Un  autre  manomètre  indique 
la  pression  dans  le  tube  D. 

Pour  liquéfier  l’oxygène,  M.  Pictet  a introduit  700  grammes  de 
chlorate  de  potassium  mélangé  de  230  grammes  de  chlorure  de 
potassium  dans  l’obus  B et  a décomposé  ce  sel  en  le  chauffant 
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I graduellement.  Quand  sa  décomposition  fut  complète,  le  mano- 
i mètre  indiqua  500  atmosphères,  mais  presque  aussitôt  la  pression 
descendit  et  s’arrêta  à 320  atmosphères,  par  suite  de  la  liquéfac- 
tion d’une  partie  de  l’oxygène.  Ouvrant  alors  le  robinet  à vis,  il 
s’échappa  un  jet  liquide,  avec  une  grande  violence.  En  refermant, 
puis  ouvrant  de  nouveau  quelques  instants  après,  il  se  produisit 
un  second  jet,  moins  abondant  que  le  premier. 

Le  même  appareil  a servi  à M.  Pictet  pour  liquéfier  l'hydrogène. 

24.  Diffusion  des  gaz.  — Des  gaz  de  densités  différentes 
ne  restent  pas  séparés  dans  l’ordre  de  ces  densités,  comme  le 
feraient  des  liquides,  mais  ils  se  diffusent  rapidement  l’un  dans 
l’autre.  Dalton  admettait  qu’un  gaz  se  répand  aussi  rapidement 
dans  un  autre  gaz  que  dans  le  vide,  ce  qui  n’est  à peu  près  exact 
que  lorsqu'ils  se  rencontrent  sur  une  grande  surface  ; mais  lors- 
qu’ils communiquent  entre  eux  par  des  orifices  capillaires  ils  se 
pénètrent  avec  des  vitesses  fort  différentes. 

Une  fois  l’équilibre  établi,  la  pression  exercée  par  chaque  cfaz 
dans  le  mélange  est  la  meme  que  s’il  occupait  seul  le  volume  total. 
C’est  ainsi  que  dans  l’air,  formé  de  21  volumes  d’oxygène  et 

de  79  volumes  d’azote,  le  premier  exerce  environ  ^ et  le  second  ^ 

5 5 

de  la  pression  totale. 

25.  Diffusion  moléculaire  des  gaz.  — Priestley  avait 
déjà  remarqué  que  la  vapeur  d’eau  traverse  les  parois  d’une  cor- 
nue en  terre  cuite,  et  qu’en  même  temps  il  y pénètre  de  l'air, 
même  lorsque  la  pression  dé  la  vapeur  est  plus  forte  que  la  pres- 
sion atmosphérique. 

Voici  une  expérience  plus  curieuse,  due  à Dœbereiner  en  1823. 
Ayant  recueilli  de  l’hydrogène  dans  une  cloche  fêlée,  sur  la  cuve 
à eau,  il  vit  peu  à peu  l’eau  s’élever  dans  la  cloche  à la  hauteur 
de  3 pouces.  Ayant  répété  l’expérience  en  recouvrant  la  cloche 
fêlée  par  une  autre  cloche  plus  grande,  remplie  d’hydrogène,  il 
n’observa  rien  de  semblable,  pas  plus  qu’en  faisant  simplement 
l’expérience  avec  de  l’air. 

Ces  faits  attirèrent  l’attention  de  Th.  Graham,  qui  fit  voir, 
en  1832,  que  dans  l’expérience  de  Dœbereiner,  l’hydrogène  était 
remplacé  par  une  certaine  quantité  d’air.  Il  remplaça  la  cloche 
fêlée  par  un  tube  de  verre,  gradué  et  fermé  à l’une  de  ses  extré- 
mités par  une  plaque  de  gypse.  Il  remplaça  plus  tard  cette  der- 
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nière  par  une  lame  de  graphite  artificiel  comprimé,  de  0,5  à 2 mil- 
limètres d’épaisseur.  Une  série  d’expériences,  entreprises  sur 
différents  gaz  lui  apprit  que  la  diffusibilité  des  divers  gaz  est  en 
raison  inverse  de  la  racine  carrée  de  leurs  densités  ; les  vitesses  de 

s/7 

-=-  ou,  pour  un  gaz 


Y 

diffusibilité  sont  donc  exprimées  par  — 


\Jd 


donné,  Y = 


en  prenant  la  densité  et  la  diffusibilité  de  l’air 


pour  unité. 

L’hydrogène,  étant  16  fois  plus  léger  que  l’oxygène,  devra  se 
diffuser  4 (=  \/16)  fois  plus  vite  que  ce  dernier  gaz,  c’est-à-dire 
en  4 fois  moins  de  temps.  Les  résultats  consignés  dans  le  ta- 
bleau ci-dessous  sont  d’accord  avec  la  loi  énoncée  par  Graliam 
et  qui  du  reste  peut  s’établir  mathématiquement,  en  étendant  aux 
gaz  la  loi  de  Torricelli  sur  l’écoulement  des  liquides. 


DENSITÉ 

AIR  = 1 

Vt> 

î 

VD 

YJTESSES 

de 

DIFFUSION. 

Air  = 1 

Hydrogène 

0.0693 

0.2632 

3.7994 

3.80 

Gaz  des  marais 

0.559 

0.7476 

1.3375 

1 .344 

Oxyde  de  carbone 

0.9678 

0.9837 

1 .0165 

1.0149 

Azote 

0.9713 

0.9856 

1 . 01 47 

1.0143 

Éthylène . 

0.9780 

0.9889 

1 .0112 

1.0191 

Oxygène 

1.1056 

1 .0515 

0.9510 

0.9487 

Hydrogène  sulfuré 

1.1912 

1.0914 

0.9162 

0.95 

Protoxyde  d’azote 

1.527 

1.2357 

0.8092 

0.82 

Anhydride  carbonique 

1.529 

1.2365 

0.8087 

0.81 

Anhydride  sulfureux 

2.247 

1.4991 

0.6671 

0.68 

La  vitesse  d’écoulement  des  gaz  est  la  même  à travers  un 
orifice  très  petit,  percé  en  mince  paroi,  par  exemple  une  ouverture 
de  0mm,08  pratiquée  dans  une  feuille  mince  de  platine.  Cet  écou- 
lement est  désigné  par  Graliam  sous  le  nom  d 'effusion.  M.  Bun- 
sen a fondé  sur  ce  principe  un  procédé  de  détermination  de  la 
densité  des  gciz.  Le  temps  étant  en  raison  inverse  des  vitesses, 

la  loi  de  diffusion  peut  en  effet  se  traduire  par  la  formule  ^ = f—, 

c’est-à-dire  que  les  densités  de  deux  gaz  sont  proportionnelles 
au  carré  des  temps  qu’il  leur  faut  pour  traverser  une  semblable 
ouverture,  la  pression  étant  la  même.  C’est  sur  ce  principe  que 
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s’est  fondé  M.  Soret  pour  déterminer  la  densité  de  l’ozone. 

L’effusion  ne  se  distingue  de  la  diffusion  qu’en  ce  que  le  passage 
des  o-az  s’effectue  avec  une  vitesse  plusieurs  milliers  de  fois  plus 
forte  ; mais  le  rapport  entre  les  vitesses  pour  deux  gaz  est  le 

même. 

La  diffusion  proprement  dite  d’un  gaz  se  fait  aussi  vite  dans 
Pair  que  dans  le  vide,  comme  l’a  encore  montré  Graham. 


TEMPS  DE  LA  DIFFUSION 


sous  une  pression  de  100mm. 

V3 

Dans  l’air. 

Dans  le  vide. 

(0  = 1) 

Hydrogène 

0,2472 

0,2507 

0,2502 

Air 

» 

0,9501 

0,9507 

Oxygène 

1,0000 

1,0000 

1,0000 

Anhydride  carbonique.  . . 

1,1886 

1,1860 

1,1760 

Les  lois  de  la  diffusion  et  de  l’effusion  ne  s’observent  que  lors- 
que les  ouvertures  que  doit  traverser  le  gaz  sont  très  courtes, 

, c’est-à-dire  pratiquées  dans  des  plaques  minces.  Dans  le  cas  con- 
traire, le  passage  du  gaz  est  entravé  par  la  résistance  due  au 
frottement.  On  n’observe  plus  alors  de  loi  régulière,  et  la  transpi- 
ration capillaire  ou  transfusion , comme  Graham  désigne  cet  ordre 
de  phénomènes,  est  indépendante  de  la  densité.  C’est  ce  que  mon- 
trent les  vitesses  de  transpiration  observées  dans  des  circonstances 
identiques  et  rapportées  à celle  de  l’oxygène. 

Vitesses.  Temps  exigé. 


Oxygène 1,0  1,0 

Hydrogène 2,26  0,442 

Chlore 1,5  0,67 

Ammoniaque,  cyanogène,  éthylène 2,0  0,5 

Anhydride  carbonique 1,376  0,727 


La  vapeur  d’éther  surchauffée  transpire  avec  la  même  vitesse 
que  l'hydrogène  ; l’azote  et  l’oxyde  de  carbone  avec  la  moitié  de 
ces  vitesses. 

Explication  des  phénomènes  de  diffusion.  — Conformément  à 
l’hypothèse  adoptée  aujourd’huid’aprèslestravauxdeMM.  Krœnig, 
Joule,  Herapath,  Clausius  et  autres,  un  gaz  est  constitué  par  un 
ensemble  de  particules  solides,  sphériques,  isolées  et  douées 
d’une  élasticité  parfaite,  qui  se  meuvent  dans  toutes  les  directions, 
mais  avec  des  vitesses  différentes  suivant  la  nature  du  gaz.  Ces 
particules  se  heurtent  constamment  entre  elles  et  contre  les.parois  ; 
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mais  comme  elles  sont  douées  d’une  élasticité  parfaite,  il  n’y  a pas 
de  perte  de  mouvement.  Si  les  parois  du  vase  qui  contient  le  gaz 
sont  poreuses,  les  particules  sont  projetées  à travers  les  pores.  En 
môme  temps,  l’air  ou  le  gaz  extérieur  pénètre  dans  le  vase  de  la 
même  manière. 

Lorsque  le  même  gaz  se  trouve  à l’intérieur  et  à l’extérieur,  ce 
mouvement  moléculaire  ne  se  manifeste  pas  d’une  manière  appa- 
rente, car  il  doit  en  entrer  autant  qu’il  en  sort.  Si  les  gaz  sont 
de  nature  différente,  mais  de  même  densité  ou  à peu  près,  comme 
l’azote  et  l’oxyde  de  carbone,  il  y a échange  de  molécules,  mais 
sans  modification  dans  le  volume  du  gaz  contenu  dans  le  vase. 
Si  au  contraire  les  gaz  sont  de  densités  et  de  vitesses  molécu- 
laires différentes,  la  pénétration  cessera  évidemment  d’être  égale 
dans  les  deux  directions. 

Le  passage  d’un  gaz  dans  l’atmosphère  se  poursuit  ainsi  jus- 
qu'au bout.  Si  le  gaz  rencontre  un  espace  limité  d’air  ou  d’un 
autre  gaz,  il  s’établira  un  état  d’équilibre. 

Les  pores  du  graphite  artificiel  sont  d’une  si  faible  dimension 
gu’il  est  impossible  au  gaz  en  masse  de  traverser  les  plaques.  Il 
semble  que  les  molécules  isolées  puissent  seules  y passer,  mais 
sans  frottement  ; car  quelque  petits  que  soient  les  pores,  ils  sont 
de  véritables  tunnels  comparés  aux  dimensions  des  molécules,  qui 
peuvent  donc  s’y  mouvoir  sans  frottement. 

Dans  l’effusion,  c’est  au  contraire  en  masse  que  se  produit  le 
passage  du  gaz. 

26.  Expériences  de  diffusion  moléculaire.  — Ces  expé- 
riences sont  surtout  frappantes  avec  l’hydrogène,  en  raison  de  sa 
faible  densité.  Si  l’on  abandonne  ce  gaz  dans  le  diffusiomètre  de 
Graham,  tube  de  2 centimètres  de  diamètre  et  de  30  centimètres 
environ  de  longueur,  à la  partie  supérieure  duquel  on  a mastiqué 
une  lame  de  gravite  0,5  de  millimètre  d’épaisseur  ou,  à défaut  de 
celle-ci,  une  plaque  mince  de  plâtre,  on  voit  rapidement  le  mer- 
cure ou  l’eau  de  la  cuve  s’élever  dans  le  tube,  et  l’hydrogène  sera 
finalement  remplacé  par  de  l’air. 

On  réalise  le  même  phénomène  d’une  façon  très  démonstrative 
par  l’appareil  suivant  (fig.  27),  dans  lequel  la  paroi  poreuse  est  un 
vase  en  biscuit  ou  en  terre  poreuse.  On  emploie  pour  cela  un  vase 
poreux  de  pile  A qu’on  fixe  à l’aide  d’un  bouchon  de  caoutchouc 
à un  long  tube  de  verre  bc  plongeant  dans  de  l'eau  colorée.  On 
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! remplit  le  tube  d’hydrogène,  par  déplacement  d’air,  à l’aide  du 
tube  a , muni  d’un  robinet.  Aussitôt  qu’on  ferme  celui-ci,  l’eau 
s'élève  dans  le  tube.  Si  au  contraire  le  vase  poreux  étant  rempli 
d’air,  on  le  recouvre  d’une  cloche  remplie  d’hydrogène,  celui-ci, 
traversant  la  paroi,  déplace  de  l’air,  qui  vient  barboter  dans  la 
cuvette  b.  En  enlevant  ensuite  la  cloche  d’hydrogène,  ce  gaz  re- 
passe à travers  la  paroi,  pour  se  répandre  dans  l’atmosphère  et  il 
se  produit  une  ascension  du  liquide.  Ces  expériences,  dont  la 
forme  peut  être  modifiée  de  diverses  façons,  réussissent  aussi 
avec  le  gaz  d’éclairage,  mais  d’une  façon  moins  frappante  ; ou  bien 
I encore  avec  l'air  et  le  gaz  carbonique.  La  figure  28  montre  une 
autre  disposition  permettant  de  reproduire  ces  expériences. 


L expérience  suivante  de  H.  Deville  est  encore  bien  propre  à 
mettre  ces  faits  en  évidence  : ab  est  un  tube  en  terre  poreuse 
(fig.  29)  disposé  dans  1 axe  d’un  tube  en  verre  auquel  sont  fixés, 
par  de  bons  bouchons,  les  tubes  c et  d.  Un  courant  d’hydrogène 
traverse  le  tube  ab  et  un  courant  de  gaz  carbonique  le  tube  en 
verre;  or,  c est  par  le  tube  d que  se  dégagera  la  plus  grande  partie 
de  l'hydrogène,  tandis  que  le  gaz  carbonique  sortira  principale- 
ment du  tube  en  terre  ; la  constatation  en  est  facile. 

On  a fondé  sur  la  diffusion  un  appareil  destiné  à avertir  de  la 
présence  du  grisou,  gaz  beaucoup  plus  léger  que  l’air,  dans  une 
galerie  de  mines. 

Remarque.  — Les  gaz  se  dissolvant  dans  l’eau  en  raison  de  la 
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pression  qu’ils  supportent,  et  avec  des  coefficients  différents  de 
solubilité,  s’échappent  de  nouveau  de  leur  solution  quand  celle-ci 
est  exposée  à l’air  libre . Si  donc,  dans  les  expériences  de  diffusion, 
la  paroi  poreuse  a été  mouillée , les  gaz  la  traverseront  après  s’être 
dissous  dans  l’eau,  et  leur  passage  sera  dans  ce  cas  fonction  du 
coefficient  de  solubilité  et  non  plus  de  la  densité  (§  29). 

27.  Atmolyse.  — Ce  nom  a été  donné  par  Graham  à la  sé- 
paration par  diffusion  de  plusieurs  gaz  de  densités  différentes. 
La  séparation  sera  d’autant  plus  complète  que  la  différence  de 
pression  de  l’intérieur  à l’extérieur  sera  plus  grande.  Elle  atteint 
son  maximum  lorsque  le  gaz  se  diffuse  dans  le  vide. 

Le  tube  atmolytique  dans  lequel  peut  se  faire  l'expérience  est 
un  tuyau  de  pipe  enterre,  de  5 à 6 décimètres  de  longueur,  disposé 
dans  l’axe  d’un  tube  de  verre,  comme  dans  l’appareil  représenté 
par  la  figure  29.  Le  tube  extérieur  est  mis  en  communication 
avec  une  trompe  aspirante,  tandis  que  le  mélange  gazeux  tra- 
verse le  tuyau  de  pipe.  Si  l’on  opère  sur  l’air,  qui  renferme 
21  p.  100  d’oxygène,  on  recueillera  à l’extrémité  de  ce  tuyau  un 
gaz  renfermant  23  p.  100  d’oxygène;  l’azote,  plus  léger  que 
l’oxygène  (comme  14  : 16),  a traversé  le  tube  en  plus  grande 
quantité. 

Avec  un  mélange  de  gaz  tonnant  (hydrogène  et  oxygène),  la 
séparation  sera  beaucoup  plus  complète,  la  différence  de  densité 
des  gaz  étant  beaucoup  plus  considérable  (comme  1 : 16).  Le  gaz 
atmolysé  ne  renfermera  plus  que  9YOl,3  p.  100  d’hydrogène,  au 
lieu  de  66,6  p.  100.  Avec  un  mélange  à volumes  égaux  des  mêmes 
gaz,  on  arrive  facilement  à abaisser  la  proportion  d'hydrogène  de 
50  à 5 p.  100.  Une  bougie  y brûlera,  sans  produire  d’explosion. 

C’est  cet  artifice  qui  a permis  à H.  Deville  de  séparer  en  partie 
l’hydrogène  de  l’oxygène  provenant  de  la  dissociation  de  l'eau 
à 1100°. 

28.  Diffusion  colloïdale.  — La  diffusion  moléculaire,  à tra- 
vers des  parois  poreuses,  ne  doit  pas  être  confondue  avec  le  pas- 
sage des  gaz  à travers  certaines  parois  que  Graham  a nommées 
colloïdales , telles  que  les  membranes  animales.  Tout  le  monde 
sait  qu’un  ballon  en  baudruche  rempli  d’hydrogène  se  dégonfle 
peu  à peu,  quoique  hermétiquement  clos.  Il  sort  donc  de  l’hydro- 
gène à travers  la  paroi.  Si,  comme  l’a  fait  observer  Mattcucci,  on 
maintient  ce  ballon  dans  une  atmosphère  de  gaz  carbonique,  il  se 
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gorille  parce  qu’il  y entre  plus  de  gaz  carbonique  qu’il  ne  sort 
d’hvdroeène.  Ce  fait  est  tout  à fait  contraire  aux  lois  de  diffusibilité 
La  diffusion  colloïdale  n’est  donc  pas  en  relation  avec  la  densité 
des  gaz,  Elle  dépend  de  la  facilité  avec  laquelle  les  gaz  sont  con- 
densés ou  dissous  par  la  substance  de  la  paroi.  Le  gaz,  après 
s’ètre  ainsi  condensé,  rencontrant  de  l’autre  côté  un  espace  où  sa 
tension  est  nulle  au  début,  il  s’y  répand. 

Le  gaz  carbonique,  dont  la  diffusibilité  moléculaire  est  près  de 
cinq  fois  plus  faible  que  celle  de  l’hydrogène , traverse  le 
caoutchouc  deux  fois  et  demie  plus  vite  que  ce  dernier  gaz. 

La  diffusion  des  gaz  à travers  une  couche  aqueuse  est  tout  à 
fait  du  même  ordre.  On  ne  peut  conserver  longtemps  pur  un  gaz 
dans  une  cloche  renversée  sur  l’eau.  D’un  côté,  ce  gaz,  quelque 
faible  que  soit  son  coefficient  de  solubilité,  se  dissout  en  petite 
quantité  dans  l’eau  et  la  solution  produite  l’abandonne  de  nouveau 
à l’air  libre.  D'autre  part,  les  gaz  de  l’air  se  dissolvent  aussi  dans 
l’eau  et  de  là  se  répandent  dans  la  cloche. 


Fig.  30. 


En  remplaçant  le  tube  de  terre  de  l’appareil  représenté  dans  la 
ligure  29,  par  un  tube  de  'platine  ou  de  fer  doux  de  3 millimètres 
d épaisseur,  et  le  tube  de  verre  par  un  tube  de  porcelaine  vernie,  dis- 
posé dans  un  four  à réverbère  (fig.  30),  MM.  IL  Deville  et  Troost  ont 
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montré  que  l’hydrogène  traverse  ces  métaux  au  rouge.  Pour  cela, 
ils  ont  fait  passer  de  l’hydrogène  dans  le  tube  de  métal  bb  et  de 
l’azote  dans  le  tube  de  porcelaine  ad . En  arrêtant  le  passage  de 
Phydrogène  et  mettant  l’extrémité  du  tube  de  fer  en  communica- 
tion avec  un  tube  barométrique  d,  ils  ont  vu  le  mercure  s’élever 
dans  le  tube,  l’hydrogène  passant  de  l’intérieur  à l’extérieur.  L’as- 
cension du  mercure  a aiteint  740  millimètres,  c’est-à-dire  que  la 
tension  du  gaz  intérieur  n’était  plus  que  de  20  millimètres. 

Si,  dans  le  même  appareil,  on  fait  passer  l’azote  dans  le  tube  de 
métal  et  l’hydrogène  dans  le  tube  extérieur,  on  peut  constater, 
lorsqu’on  arrête  le  courant  d’azote,  que  l’hydrogène  continue  à 
pénétrer  dans  le  tube  métallique  au  point  d’atteindre  une  pression 
de  deux  atmosphères. 

Cette  diffusion  de  l’hydrogène  n’est  donc  pas  accompagnée 
d’une  diffusion  de  l’azote  en  sens  inverse,  et  Je  phénomène  doit 
être  assimilé  à la  diffusion  colloïdale.  C’est,  en  effet,  la  pro- 
priété que  possèdent  le  fer  et  le  platine  d’absorber  de  l’hydrogène 
(, occlusion ) au  rouge,  et  de  l’abandonner  dans  le  vide  (ou  dans  une 
atmosphère  d’azote),  comme  le  caoutchouc  possède  celle  de  dis- 
soudre le  gaz  carbonique. 

M.  Cailletet  a constaté  qu’un  tube  de  fer,  aplati  par  le  laminoir 
et  soudé  à ses  deux  extrémités,  reprend  sa  forme  primitive  lors- 
qu’on le  porte  dans  un  foyer  à gaz  réducteurs,  en  absorbant 
l'hydrogène  que  contiennent  ces  gaz.  M.  Cailletet  explique  ainsi 
les  soufflures  qui  s’observent  dans  le  fer  et  dans  l’acier. 

C’est  à une  cause  analogue  qu'il  faut  attribuer  le  passage  de 
l’oxyde  de  carbone  à travers  les  parois  d’un  poêle  en  fonte. 
Graham  a montré  que  la  fonte  absorbe  parfois  son  volume  d’oxyde 
de  carbone  ; ce  gaz  se  répand  ensuite  à l'extérieur. 

29.  Absorption  des  gaz  par  les  liquides.  — Les  gaz  sont 
absorbés  (ou  dissous)  par  les  liquides  en  quantités  qui  varient 
suivant  la  nature  du  gaz  et  du  liquide  ; suivant  la  température  et 
suivant  la  pression.  Nous  ne  parlons  ici  que  de  la  dissolution 
simple , dans  laquelle  n’intervient  aucune  action  chimique.  On 
appelle  coefficient  d’absorption  le  volume  gazeux,  réduit  à 0°,  qui 
se  dissout  dans  l’unité  de  volume  d’un  liquide  sous  la  pression 
de  760mm  de  mercure. 

Le  coefficient  d’absorption  diminue  avec  l’accroissement  de 
température,  sans  que  l’on  observe  aucune  loi  générale. 
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Le  coefficient  d’absorption  est  indépendant  de  la  pression  ; 
dans  ce  sens  que  le  volume  du  gaz  dissous  reste  le  meme  quelle 
que  soit  la  pression,  ce  volume  étant  envisagé  sous  cette  même 
pression.  Mais  comme  sous  un  même  volume  la  masse  d’un  gaz 
est  proportionnelle  à la  pression,  il  s’en  suit  que  la  quantité  pon- 
dérale d’un  gaz  qui  se  dissout  est  aussi  proportionnelle  à la 
pression  [loi  de  Henry).  Cette  loi  est  limitée  comme  la  loi  de 
Mariotte. 

Lorsque  plusieurs  gaz  sont  en  contact  avec  un  liquide,  chacun 
se  dissout  avec  le  coefficient  qui  lui  est  propre  et  proportionnelle- 
ment à la  tension  que  possède  chaque  gaz  dans  le  mélange  (§  24). 
C’est  là  la  loi  de  Dalton.  Nous  en  trouverons  un  exemple  impor- 
tant en  nous  occupant  des  gaz  de  l’air  dissous  dans  1 eau. 

Lorsqu’on  chauffe  la  solution  simple  d’un  gaz  dans  un  liquide, 
le  gaz  se  dégage  en  totalité.  Il  en  est  de  même  lorsqu’on  expose 
la  solution  dans  le  vide  ou,  ce  qui  revient  à peu  près  au  même, 
dans  l’atmosphère  d’un  autre  gaz,  si  cette  atmosphère  peut  être 
regardée  comme  illimitée  par  rapport  au  gaz  dissous. 

30.  Absorption  des  gaz  par  les  corps  solides.  — Les 
gaz,  comme  les  liquides  qui  mouillent  les  corps  solides,  sont 
retenus  avec  une  certaine  énergie  à la  surface  des  corps  solides. 
Lorsque  cette  surface  est  très  grande,  comme  dans  des  corps 
poreux,  cette  adhérence  ne  cesse  que  sous  l’influence  de  la  chaleur 
ou  lorsqu’on  expose  le  corps  dans  le  vide.  C’est  à une  semblable 
adhérence  qu’une  feuille  mince  d’or,  par  exemple,  doit  de  ne  pas 
tomber  immédiatement  au  fond  de  l’eau  malgré  la  forte  densité 
de  ce  métal.  Nousn’insisterons  pas  sur  cet  ordre  de  faits,  et  nous 
nous  contenterons  de  signaler  la  faculté  que  possède  l’éponge  de 
platine  de  condenser  de  fortes  quantités  d’hydrogène  et  le  char- 
bon de  bois  de  condenser  dans  ses  pores  une  foule  de  gaz,  surtout 
les  gaz  dont  la  liquéfaction  est  la  plus  facile.  Nous  reviendrons  en 
temps  et  lieu  sur  ces  phénomènes  auxquels  s’ajoute  quelquefois 
l'affinité  chimique. 

Les  phénomènes  d 'occlusion  que  présente  l’hydrogène  appar- 
tiennent en  partie  à cet  ordre  de  phénomènes. 

L’absorption  d’un  gaz  par  un  solide,  aussi  bien  que  par  un  li- 
quide a lieu  avec  dégagement  de  chaleur,  même  lorsqu’il  n’v  a 
pas  d’action  chimique;  cette  chaleur  est  due  au  changement  d’état. 
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LOIS  QUI  RÉGISSENT  LES  COMBINAISONS  CHIMIQUES. 

ÉQUIVALENTS.  — POIDS  ATOMIQUES 

31.  Loi  des  proportions  définies.  — Une  combinaison  chi- 
mique est  caractérisée  non  seulement  par  un  contact  intime  des 
atomes  des  corps  qui  le  constituent,  mais  encore  et  surtout  par  la 
constance  qui  s’observe  dans  les  rapports  pondéraux  suivant  les- 
quels les  éléments  entrent  en  combinaison.  Une  combinaison 
donnée  a toujours  la  même  composition,  quelles  que  soient  les 
conditions  dans  lesquelles  elle  a pris  naissance  et  les  proportions 
de  corps  qui  ont  été  mis  en  présence  (sauf  les  cas  de  proportions 
multiples;  de  plus  la  composition  est  identique  dans  tous  les 
points  de  la  masse.  C’est  là  une  vérité  aujourd’hui  incontestable. 
Entrevue  par  Bergman  et  par  Lavoisier,  elle  a été  nettement 
établie  par  le  chimiste  français  Proust,  en  1806,  après  avoir 
été  mise  en  doute  par  Berthollet. 

Ces  relations  ont  été  mises  pour  la  première  fois  en  évidence 
par  Wenzel  et  par  Richter,  chimistes  allemands  de  la  fin  du  dix- 
huitième  siècle.  Ayant  reconnu  la  constance  de  la  neutralité  après 
la  double  décomposition  de  deux  sels  neutres,  Richter  constata 
que  les  quantités  de  différentes  bases  qui  saturent  un  poids  donné 
d’un  acide  quelconque  sont  proportionnelles  entre  elles  et  que, 
réciproquement,  les  quantités  de  divers  acides  saturant  un  poids 
donné  de  diverses  bases  sont  également  proportionnelles  entre  elles. 

La  table  suivante,  qui  exprime  les  quantités  de  diverses  bases 
saturant  1 000  parties  d’acide  sulfurique,  d’acide  muriatique,  d’a- 
cide nitrique,  est  due  à Richter. 


Acide  sulfurique.  A.  muriatique.  A.  azotique. 

Potasse 1606  p.  2239  p.  1143  p. 

Soude 1212  1699  867 

Alcali  volatil 638  889  433 

Baryte 2224  3099  1381 

Chaux 796  1107  363 

Magnésie 616  858  438 

Alumine 526  734  374 


Ces  résultats,  quelque  incorrects  qu’ils  soient,  laissent  entrevoir 
la  loi  de  proportionnalité.  Ainsi,  les  quantités  de  potasse  et  de 
soude  qui  s’unissent  aux  mêmes  quantités  des  acides  ci-dessus  sont 
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| à peu  près  dans  le  rapport  de  4 à 3;  celles  de  potasse  et  de  chaux, 
de  2 à 1;  de  soude  et  de  magnésie,  également  de  2 à 1 ; celles 
I d’alcali  volatil  (ammoniaque)  et  de  magnésie,  de  1 al,  etc. 

Ri  ch  ter  avait  en  outre  construit  une  table  indiquant  les  quan- 
tités de  divers  acides  nécessaires  pour  saturer  1 000  parties  de 


chaque  base. 

Fischer,  en  combinant  les  données  fournies  par  Richter,  recti- 
fiant quelques  chiffres,  et  rapportant  les  résultats  à 1 000  parties 
d’acide  sulfurique,  les  a fait  ressortir  d’une  manière  plus  saisis- 
sante. Les  quantités  des  bases  indiquées  ci-dessus  se  combinent 
aux  quantités  suivantes  d acide  : 


Acide  fluorique 427  p. 

— carbonique 577 

— sébacique 70G 

— muriatique 712 

— oxalique 755 

— phosphorique 979 

— formique. . . 988 


Acide  sulfurique 1000  p. 

— succinique 1209 

— nitrique 1405 

— acétique 1480 

— citrique 1583 

— (tarlrique 1694 


D’une  manière  générale,  en  représentant  par  A,  B,  C,  D...  . les 
quantités  de  divers  corps  qui  se  combinent  à un  poids  P d’un  autre, 
j ces  quantités  sont  aussi  celles  qui  se  combinent  à des  poids 
donnés  Q,  R d’autres  corps.  Ces  quantités  sont  donc  équiva- 

lentes entre  elles,  non  seulement  par  rapport  à P,  mais  aussi  par 
rapport  à Q,  R ; donc  les  quantités  P,  Q,  R sont  aussi  équiva- 

lentes entre  elles.  Si  les  corps  A,  B,  C,  D,....  ou  les  corps 

P,  Q,  R peuvent  se  combiner  entre  eux,  ils  le  feront  suivant 

les  mêmes  rapports.  Ces  nombres  expriment  les  équivalents  ou 
nombres  proportionnels  des  corps  considérés. 

Si  l’on  envisage  les  corps  simples,  on  reconnaît  qu'ils  s’unissent 
suivant  une  proportionnalité  analogue,  et  les  chiffres  qui  expri- 
ment les  rapports  suivant  lesquels  les  corps  se  combinent  repré- 
sentent les  équivalents  de  ces  corps  simples.  Lorsqu’un  corps 
simple  peut  en  remplacer  un  autre  dans  une  combinaison,  il  ne 
le  fait  que  dans  les  rapports  indiqués  par  ces  nombres  équivalents 
ou  proportionnels. 

Prenons  135  p.  5 de  sublimé  corrosif  renfermant,  comme  l’in- 
dique l’expérience,  100  de  mercure  et  35,5  de  chlore;  dissolvons 
ce  composé  dans  l’eau  et  introduisons  une  lame  de  cuivre  dans  la 
solution.  Après  quelque  temps  tout  le  mercure  se  sera  séparé  de 


I.  — Chimie  minérale. 
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la  solution  et  sera  remplace  par  du  cuivre.  La  quantité  de  cuivre 
ainsi  entrée  en  dissolution  sera  31  p.  75.  Si  maintenant  on  intro- 
duit une  lame  de  zinc  dans  la  solution  ainsi  transformée,  on  en 
déplacera  tout  le  cuivre,  qui  sera  remplacé  par  du  zinc  dont  la 
quantité  sera  32  p.  75.  Si  au  lieu  de  zinc  on  emploie  une  lame  de 
fer,  il  entrera  28  parties  de  ce  métal  en  dissolution  à la  place  de 
31  p.  75  de  cuivre. 

Si,  d’autre  part,  nous  introduisons  32gr,5  de  zinc  dans  de  l’a- 
cide chlorhydrique,  il  y aura  dégagement  d’hydrogène,  dont  le 
zinc  prend  la  place  à côté  du  chlore.  Recueillant  le  gaz  dégagé 
et  multipliant  son  volume  (llm-,16)  par  le  poids  du  litre  (0^,0896), 
nous  trouvons  1 partie  en  poids  d’hydrogène. 

Les  quantités  100  de  mercure  ; 31,75  de  cuivre  ; 32,75  de  zinc; 
28  de  fer;  1 d’hydrogène  sont  équivalentes  entre  elles  par  rapport 
à 35,5  de  chlore  auquel  ces  corps  ont  été  successivement  combinés. 

Combinons  maintenant  100  parties  de  mercure  avec  de  l’iode; 
la  combinaison  produite,  l’iodure  mercurique,  pèsera  227.  Trai- 
tons cette  combinaison,  qui  renferme  donc  127  d’iode,  par  le  brome, 
celui-ci  déplacera  l’iode  et  il  se  formera  180  parties  de  bromure 
mercurique,  renfermant  80  de  brome.  Ces  80  de  brome  pourront 
à leur  tour  être  remplacés  par  une  quantité  de  chlore  égale  à 35,5. 
Enfin  si,  par  voie  indirecte,  nous  combinons  les  100  parties  de 
mercure  à l’oxygène,  nous  aurons  108  parties  d’oxyde  de  mer- 
cure ; la  combinaison  de  ce  métal  avec  le  soufre  pèsera  116. 

127  d'iode;  80  de  brome;  35,5  de  chlore,  8 d’oxygène,  16  de 
soufre,  sont  donc  des  quantités  équivalentes  par  rapport  à 100  de 
mercure  et  par  conséquent  à 31,75  de  cuivre,  32,5  de  zinc,  28  de  fer, 

1 d’hydrogène,  puisque  ces  quantités  équivalent  à 100  de  mercure. 

Enfin,  les  8 d’oxygène  se  combinent  exactement  à 1 d’hydrogène 
pour  donner  l’eau  ; ils  se  combinent  de  même  à 35,5  de  chlore. 

Les  nombres  représentant  les  équivalents  des  corps  simples 
peuvent  être  rapportés  à une  unité  quelconque.  On  les  a long- 
temps rapportés  à l’oxygène  pris  égal  à 100,  mais  funité  la  plus 
Il  commode  est  l’hydrogène  pris  égal  à 1 ; on  a ainsi  des  nombres 
12,5  fois  plus  petits  (soit  les  8 centièmes).  L’équivalent  de  l'hy- 
drogène étant  le  plus  faible  de  tous  ceux  attribués  aux  corps 
simples  connus,  aucun  des  équivalents  ne  sera  représenté  par  un 
nombre  plus  petit  que  l’unité.  Les  nombres  cités  plus  haut  sont 
approximatifs,  et  comme  on  voit,  rapportés  à 1 d’hydrogène. 
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32.  Loi  des  proportions  multiples.  — A coté  de  la  loi 
des  proportions  définies  vient  s’en  placer  une  autre,  d’égale  impor- 
tance ; c’est  celle  des  proportions  multiples , énoncée  par  Dalton 
en  1801.  Un  grand  nombre  de  corps  simples  peuvent  s’unir  à d’au- 
tres corps  en  diverses  proportions;  quand  cela  a lieu,  c’est  toujours 
suivant  des  multiples  simples  de  leurs  nombres  proportionnels. 
Il  ne  faut  donc  pas  voir  là  une  dérogation  à la  loi  des  proportions 
définies  mais  bien  une  extension  de  cette  loi. 

L’azote  peut  s’unir  à l’oxygène  en  diverses  proportions  ; pour 
une  même  quantité  d’azote,  14,  les  proportions  d’oxygène  combiné 
sont  toutes  des  multiples  exacts  de  8,  soit  1 x 8;  2 X 8 = 16; 
3 X 8 =24;  4 X 8=32;  5 X 8 = 40. 

De  même,  16  de  soufre  peuvent  s’unir  à 2 X 8 ou  à 3 X8  d’oxy- 
gène et  2 X 16  de  soufre,  à 7 X 8 d’oxygène  ; 

59  parties  d’étain  s’unissent  à 8 ou  à 16  d’oxygène  ; à 35,5  ou  à 
2 X 35,5  de  chlore,  etc.  ; 27,5  de  manganèse  peuvent  s’unir  à 1 fois, 
2 fois  ou  3 fois  8 d’oxygène  ; 2 fois  27,5  de  manganèse  peuvent 
en  outre  se  combiner  à 3 fois  ou  à 7 fois  8 d’oxygène. 

Tous  ces  rapports  sont,  comme  on  le  voit  d’une  grande  simpli- 
cité : 1 à 1 ; 1 à 2 ; 1 à 3 ; 2 à 3 ; 2 à 7. 

33.  Choix  de  l’équivalent.  — En  présence  de  cette  variété 
de  combinaisons  pouvant  résulter  de  l’union  de  deux  corps,  com- 
ment choisir  le  nombre  qui  devra  représenter  l’équivalent  de 
l’un  d’eux  ? 

Pour  les  métaux,  on  était  convenu  de  choisir  comme  équivalent 
la  quantité  de  métal  qui  se  combine  à 8 d’oxygène  pour  former 
le  premier  degré  d’oxydation  correspondant  à des  combinaisons 
salines.  Ainsi  l'oxyde  de  potassium,  qui  donne  avec  l’acide  sulfu- 
rique du  sulfate  de  potasse,  renferme  39  de  potassium  pour 
8 d’oxygène  ; la  chaux  renferme  20  de  calcium  pour  8 d’oxygène  ; 
la  magnésie,  12  de  magnésium;  l’oxyde  d’argent,  108  d’argent; 
l’oxyde  de  zinc,  32,75  de  zinc,  toujours  pour  8 d’oxygène,  quantité 
qui  s’unit  à 1 d’hydrogène.  Ces  nombres  sont  les  équivalents  de  ces 
métaux  qui,  pour  la  plupart,  peuvent  encore  s’unir  à une  plus  grande 
quantité  d’oxygène  pour  former  des  peroxydes  non  salifiables. 

D’autre  part,  le  cuivre  forme  2 oxydes  salifiables  : l’un  qui  ren- 
ferme 63,50  de  cuivre  ; l’autre  31,75,  pour  8 d’oxygène.  De  même, 
le  mercure  forme  2 oxydes,  également  salifiables,  renfermant, 
pour  8 d’oxygène,  le  premier  200;  le  second,  100  de  mercure.  On 
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aurait  donc  dû  choisir  les  nombres  63,50  et  200  pour  les  équiva- 
lents de  ces  métaux;  néanmoins  on  a adopté  la  moitié  de  ces  va- 
leurs, soit  la  quantité  contenue  dans  le  2e  degré  d’oxydation. 

L’aluminium  ne  forme  avec  l’oxygène  qu’un  seul  degré  d’oxyda- 
tion ; on  aurait  donc  dû  prendre  pour  son  équivalent  la  quantité 
qui  s’unit  à 8 d’oxygène,  soit  9.  Ici  encore  on  a dû  déroger  à la 
convention  première,  par  des  considérations  tirées  de  l’isomor- 
phisme avec  l’oxyde  ferrique,  et  on  a choisi  pour  l’équivalent 
la  moitié  de  la  quantité  qui  s’unit  à 3 équivalents  d’oxygène, 
soit  13,5. 

On  a aussi  choisi  pour  l’équivalent  des  métalloïdes  la  quantité 
qui  en  est  contenue  dans  la  proportion  d’acide  saturant  1 équi- 
valent de  base.  Ainsi,  pour  1 équivalent  de  base  (oxyde),  il 
faut  40  d’acide  sulfurique  anhydre  renfermant  16  de  soufre  ; 
54  d’acide  azotique  anhydre,  renfermant  14  d’azote;  22  d’acide 
carbonique  renfermant  6 de  carbone;  les  nombres  16;  14;  6 re- 
présentent les  équivalents  de  ces  métalloïdes.  Si  nous  passons  à 
l’acide  pbosphorique  anhydre,  nous  trouvons  que  71  parties  de 
cette  combinaison  renferment  31  de  phosphore  et  5 X 8 d'oxygène. 
Or,  cet  acide  se  combine  à 3 équivalents  de  base;  l’équivalent  réel 

71 

de  l’acide  phosphorique  est  donc  — et  l’équivalent  du  phosphore 

O 


31 

—=10,33,  qui  est  aussi  la  quantité  de  phosphore  qui  se  combine 

0 

à 1 d’hydrogène.  Néanmoins,  pour  des  raisons  tirées  d’ana- 
logies diverses,  on  a adopté  31  pour  le  nombre  proportionnel  du 
phosphore. 

Pour  l’azote,  l’équivalent  adopté  est  14.  D’après  le  principe  de 
l’équivalence,  c’est  aussi  cette  quantité  qui  devrait  se  combiner  à 

1 d’hydrogène,  ce  qui  n’a  pas  lieu;  la  quantité  d’azote  qui  s’unit 
à 1 d’hydrogène  est  le  tiers  de  14,  soit  4,66,  chiffre  que  Dalton 
admettait  pour  l’équivalent  de  l’azote. 

Gomme  on  le  voit,  la  fixation  de  l’équivalent  d’un  corps  simple 
est  sujette  à beaucoup  d’incertitudes.  Les  dérogations  apportées 
aux  conventions,  souvent  arbitraires,  établies  pour  cette  fixation, 
dérogations  parfaitement  justifiées  du  reste,  montrent  le  peu 
d’unité  qui  règne  dans  les  principes  de  l'équivalence.  En  réalité, 
la  loi  des  proportions  multiples  doit  conduire  à l'adoption  de  plu- 
sieurs équivalents  pour  un  même  élément. 
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34.  Hypothèse  des  atomes.  — La  loi  des  proportions  définies 
! et,  surtout,  la  loi  des  proportions  multiples  ont  amené  Dalton  à 

une  autre  conception,  beaucoup  plus  logique  dans  ses  consé- 
quences. Admettant  avec  les  philosophes  grecs  que  les  corps  sont 
composés  de  particules  insécables  ou  atomes,  il  a envisagé  les 
nombres  proportionnels  comme  représentant  les  poids  relatifs  de 
ces  atomes.  Ceux-ci  étant  indivisibles,  il  est  de  toute  évidence 
que  les  combinaisons  ne  peuvent  pas  contenir  des  fractions  d’a- 
tomes; ceci  correspond  à la  loi  des  proportions  définies;  que,  de 
plus,  si  un  corps  peut  former  avec  un  autre  corps  plusieurs  com- 
binaisons, celles-ci  ne  sauraient  contenir  qu’un  nombre  entier 
d’atomes.  Enfin,  le  poids  relatif  de  l’atome,  ou  poids  atomique , 
est  nécessairement  invariable.  On  verra  plus  loin  sur  quelles  lois 
physiques  on  peut  s’appuyer  pour  connaître  ce  poids,  car,  en  rai- 
son de  la  loi  des  proportions  multiples,  sa  connaissance  précise 
ne  peut  être  déduite  uniquement  de  celle  de  la  composition  d un 
corps,  c’est-à-dire  de  son  analyse. 

A la  notion  d’atomes,  vient  s’ajouter  celle  d’une  réunion  d’a- 
tomes, telle  que  celle  que  présente  un  corps  composé.  Les  atomes 
étant  indivisibles,  il  s’ensuit  qu’une  combinaison  d’atomes  doit 
l'être  également  : la  combinaison  de  1 atome  de  chlore  et  de 
1 atome  d’hydrogène  est  insécable  comme  le  sont  les  atomes  des 
corps  qui  la  constituent,  à moins  qu’elle  ne  se  décompose.  Une 
semblable  combinaison  d’atomes  est  ce  que  l’on  nomme  une  molé- 
cule. Une  molécule  composée  ne  peut  renfermer  moins  de  2 atomes 
et  ne  peut  être  formée  que  d’un  nombre  entier  d’atomes.  Ce  sont 
là  des  axiomes  qui  découlent  de  la  notion  même  de  l’atome. 

A l’époque  de  Dalton,  les  équivalents  étaient  censés  représenter 
les  poids  atomiques,  et  ces  deux  expressions  étaient  alors  syno- 
nymes. Une  semblable  confusion  ne  devait  pas  tarder  à dispa- 
raître avec  les  moyens  de  contrôle  des  poids  atomiques,  tirés  des 
lois  de  Gay-Lussac  sur  les  combinaisons  en  volume  et  de  la  loi 
de  Dulong  et  Petit  sur  les  chaleurs  atomiques. 

35.  Lois  de  Gay-Lussac.  — Après  avoir  reconnu  en  1804 
avec  Alex,  de  Humboldt  que  l’eau  résulte  de  la  combinaison 
exacte  de  2 volumes  d’hydrogène  avec  1 volume  d’oxygène,  Gay- 
Lussac  poursuivit  ses  recherches  sur  les  relations  numériques 
qui  président  aux  combinaisons  gazeuses.  Cette  étude  le  con- 
duisit aux  deux  lois  suivantes  très  simples  et  très  rigoureuses  : 
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1°  Lorsque  deux  gaz  se  combinent,  les  volumes  de  chacun  d’eux 

SONT  EN  RAPPORTS  SIMPLES; 

2°  Il  EXISTE  UN  RAPPORT  SIMPLE  ENTRE  LA  SOMME  DES  VOLUMES  QUI  SE 
COMBINENT  ET  LE  VOLUME  DE  LA  COMBINAISON  PROÔUITE,  ENVISAGÉE  A 
l/ÉTAT  GAZEUX. 

Ainsi  : 

1 volume  d’hydrogène  se  combine  à 1 volume  de  chlore  et  la 
combinaison  (acide  chlorhydrique)  occupe  2 volumes; 

2 volumes  d’hydrogène  se  combinent  à 1 volume  d’oxygène;  la 
combinaison  (vapeur  d’eau)  occupe  2 volumes; 

3 volumes  d’hydrogène  se  combinent  à 1 volume  d’azote;  la 
combinaison  (gaz  ammoniac)  occupe  2 volumes. 

Précisons  ces  lois  par  quelques  expériences  : 

36.  Combinaison  du  chlore  avec  l’hydrogène.  — Cette  com- 
binaison se  fait  à volumes  égaux  et  le  produit  formé,  le  gaz  acide 

chlorhydrique,  occupe  le  même  volume  que  la 
somme  des  gaz  combinés.  Pour  le  démontrer, 
on  choisit  deux  vases  d'égale  capacité  : un 
flacon  A et  un  ballon  B,  dont  le  col  s’adapte 
exactement,  à frottement,  dans  le  col  du  flacon 
(fig.  31).  On  remplit  celui-ci  de  gaz  chlore  et 
le  ballon  de  gaz  hydrogène  et,  après  avoir  mé- 
langé les  gaz  en  renversant  plusieurs  fois  le 
système,  on  les  abandonne  à la  lumière  diffuse 
et  finalement  on  les  expose  au  soleil.  La  cou- 
leur du  mélange,  qui  est  d'abord  verdâtre, 
finit  par  disparaître.  Si  ensuite  on  sépare  les 
deux  vases  l’un  de  l’autre,  sous  le  mercure,  on 
reconnaît  que  le  volume  du  mélange  n’a  pas  changé.  En  outre,  si 
l’on  y introduit  un  peu  d’eau,  il  disparaîtra  en  totalité  et  ne  renfer- 
mera donc  plus  ni  hydrogène  ni  chlore.  Les  deux  gaz  se  sont  donc 
exactement  combinés  sans  condensation,  c’est-à-dire  que  1 volume 
d’hydrogène  et  1 volume  de  chlore  donnent  2 volumes  de  gaz 
chlorhydrique. 

37.  Combinaison  de  l’hydrogène  avec  l’oxygène.  — On  donne 
le  nom  d 'eudiomètre  (I)  à un  appareil  très  simple  destiné  à 

(1)  On  appelait  autrefois  eudiomètre  tout  appareil  destiné  à mesurer  la  pureté  de 
l’air.  C’est  à Volta  qu’on  doit  le  premier  eudiomètre  fondé  sur  l’emploi  de  l’étin- 
celle électrique.  Son  appareil  ne  présente  plus  qu'un  intérêt  historique.  Les  indica- 
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provoquer  dans  un  espace  limité  la  combinaison  de  deux  gaz  à 
l'aide  de  l’étincelle  électrique.  L’eudiomètre  le  plus  usité  aujour- 
d’hui et  qui  est  dù  à M.  Bunsen,  est  formé  par  un  tube  en  cristal 
(fu>'.  32),  gradué  en  centimètres  cubes  et  quelquefois  aussi  en 
millimètres,  pour  indiquer  la  hauteur  de  la  colonne  mercurielle, 
fermé  h un  bout  et  muni  à cette  extrémité  de  deux  fils  de  platine 
qui  traversent  la  paroi  et  qui  ne  présentent  entre  eux  qu  un 
faible  écartement,  permettant  le  passage  de  l’étincelle  ; ces  fils 
sont  recourbés  en  boucle  à leur  extrémité  extérieure  et  mis  en 
communication  avec  les  armatures  d’une  bouteille  de  Leyde,  ou 


Fig.  32. 


bien  avec  les  fils  conducteurs  d'une  petite  bobine  d’induction. 
L’étincelle  électrique  éclate  dans  le  mélange  gazeux  et  en  déter- 
mine la  combinaison. 

Introduisons  dans  un  semblable  eudiomètre,  disposé  sur  la  cuve 
à mercure,  volumes  égaux  (2ccp.  ex.)  d’hydrogène  et  d’oxygène, 
puis  faisons  passer  l’étincelle  dans  le  mélange.  A ce  moment,  il 
se  produit  dans  le  tube  une  vive  lueur  et  une  secousse  résultant 
d’une  dilatation  subite  du  gaz  sous  l’influence  de  la  température 
produite  par  la  combinaison;  cette  dilatation  est  suivie  d’une 
contraction.  Si  l’on  mesure  le  gaz  restant,  en  tenant  compte  de 
la  hauteur  de  la  colonne  mercurielle,  ou  en  faisant  affleurer  les 

lions  qu’il  fournit  sont  entachées  d’erreur  par  ce  fait  que  les  combinaisons  gazeuses 
s’effectuent  en  présence  d’une  masse  d’eau  considérable  qui,  ou  bien  dissout  une 
partie  des  gaz  en  présence,  ou  bien  abandonne  une  partie  de  ceux  qu’elle  tient  en 
dissolution. 


INTRODUCTION. 


î>6 

niveaux,  on  remarque  qu’il  occupe  le  quart  du  volume  primitif 
(soit  lcc);  ce  qui  reste  est  de  l’oxygène  pur.  La  moitié  de  cet 
oxygène  est  donc  seule  entrée  en  combinaison  avec  l’hydrogène 
en  présence,  pour  donner  l’eau  qui  s’est  condensée  : la  combi- 
naison a eu  lieu  entre  2CC  d’hydrogène  et  lcc  d’oxygène. 

Si  nous  répétons  l’expérience  en  employant  un  volume  d’hydro- 
gène double  de  celui  de  l’oxygène,  nous  n’aurons  aucun  résidu 
gazeux,  ce  qui  est  conforme  au  résultat  précédent. 

Enfin,  si  nous  employons  une  quantité  d’hydrogène  plus  forte, 
cet  excès  restera  comme  résidu. 

C’est  là  une  démonstration  directe  de  la  loi  des  proportions  dé- 
finies et  de  la  première  loi  de  Gay-Lussac. 

Connaissant  la  densité  de  l’hydrogène,  qui  est  prise  pour  unité, 
celle  de  l’oxygène  qui  est  16  et  celle  de  la  vapeur  d’eau  qui  est  9, 
on  calcule  facilement  le  volume  qu’occuperait  cette  vapeur,  par 
rapport  à celui  des  gaz  combinés.  Il  suffit  pour  cela  de  multiplier 
les  volumes  combinés  par  leurs  densités  respectives  et  de  diviser 
le  produit  par  9;  on  a alors  : 

2volx  I -Hvolx  |6  18 

9 ou  T =~ 

Pour  le  démontrer  expérimentalement,  il  faut  opérer  à une 
température  telle  que  l’eau  produite  ne  puisse  pas  se  condenser, 
soit  au  delà  de  100°.  C’est  ce  qu’on  réalise  par  la  disposition 
suivante,  imaginée  par  M.  Hofmann  et  modifiée  par  M.  Salet 
(fig.  33).  L’eudiomètre  E est  relié  par  un  fort  tube  de  caoutchouc 
à un  tube  T,  ouvert  aux  deux  extrémités;  il  est  entouré  d’un 
manchon  de  verre  M fermé  par  des  lièges  à ses  deux  extrémités.  Le 
liège  supérieur  permet  le  passage  des  fils  conducteurs  o et  o'  et 
reçoit  en  outre  un  tube  de  dégagement  pour  faire  arriver  dans  le 
manchon  de  la  vapeur  d’alcool  amylique,  liquide  bouillant  à 130°; 
l’alcool  condensé  s’écoule  par  un  ajutage  pratiqué  au  bas  du  man- 
chon. L’eudiomètre  ayant  été  soigneusement  rempli  de  mercure, 
on  y fait  passer  le  mélange  d’hydrogène  et  d’oxygène  dans  le  rapport 
de  2 volumes  à 1 volume.  Ce  mélange  occupe  donc  3 volumes. 
Cela  fait,  on  fait  circuler  dans  le  manchon  la  vapejir  d'alcool  amy- 
lyque;  puis,  lorsque  le  manchon  et  l’eudiomètre  ont  pris  la  tempé- 
rature de  130°,  on  établit  l’égalité  de  niveau  du  mercure  dans 
l’eudiomètre  et.  dans  le  tube  latéral  en  faisant  mouvoir  verticale- 
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ment  ce  dernier  le  long’  du  support.  On  note  le  volume  occupé 
par  le  mélange  gazeux,  puis  on  fait  passer  l’étincelle  ; la  combi- 
naison a lieu  subitement  comme  dans  l’eudiomètre  libre;  seule- 
ment» l’eau  ne  pouvant  pas  se  condenser,  sa  vapeur  occupe  un 
certain  volume,  qui  se  trouve  dans  les  mêmes  conditions  de 
température  que  le  mélange  primitif;  comme  il  est  plus  faible  il 
faut  soulever  le  tube  libre  pour  rétablir  le  niveau  du  mercure.  En 


lisant  alors  le  volume  occupé  par  la  vapeur,  on  voit  qu’il  est 
exactement  les  2/3  du  volume  gazeux,  c’est-à-dire  que  la  vapeur 
d eau  occupe  2 volumes.  Après  refroidissement,  le  volume  ga- 
zeux sera  nul. 

La  seconde  loi  de  Gay-Lussac,  pour  la  combinaison  de  l’hydro- 
gène avec  l’oxygène,  est  ainsi  démontrée. 

38.  Hydrogène  et  azote.  — Ces  deux  gaz  ne  s’unissent  pas 
directement,  mais  il  est  facile  de  connaître  les  relations  volumé- 
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triques  de  leur  combinaison  (gaz  ammoniac)  en  décomposant 
celle-ci  par  une  série  d’étincelles  électriques.  On  enferme  un  vo- 


à mercure,  puis  on  y fait  passer  une  série  d’étincelles  d’induction 
(fig.  34).  Le  volume  de  gaz  ne  tarde  pas  à augmenter  et  finit  par 


Fig.  34. 


devenir  double.  Le  gaz  résultant  ne  renferme  alors  plus  de  gaz 
ammoniac,  mais  est  formé,  comme  le  montre  l’analyse,  de  3 volumes 
d’hydrogène  pour  1 volume  d’azote  ; or  ces  quatre  volumes  n’en 
occupaient  que  la  moitié,  soit  2 volumes,  avant  l’expérience. 

A ces  exemples,  nous  pourrions  en  ajouter  d’autres;  nous  nous 
contenterons  d’en  résumer  les  principaux  dans  le  tableau  suivant  : 


I vol.  d’hydrogène  et  i vol.  de  chlore  donnent  2 vol.  d’acide  chlorhydrique. 


2 vol. 

3 vol.  — 

2 vol.  d’azote 
1 vol.  — 

1 vol. 

1 vol.  de  chlore 


et  1 vol.  d’oxygène 
et  1 vol.  d’azote 
et  1 vol.  d’oxygène 

et  1 vol.  — 

et  2 vol.  — 

et  1 vol.  — 


2 vol.  de  vapeur  d’eau. 

2 vol.  de  gaz  ammoniac. 

2 vol.  de  protoxyde  d’azote. 
2 vol.  de  bioxyde  d’azote. 

2 vol.  de  peroxyde  d’azote. 

2 v.  d'anhydr.  hypochloreux. 


Ce  tableau  montre  que  deux  gaz  simples  se  combinant  volume 
à volume  le  font  sans  contraction,  et  que  le  volume  de  la  molé- 
cule (acide  chlorhydrique,  par  ex.)  est  égal  à la  somme  des 
volumes  des  gaz  combinés.  Lorsque  2 volumes  d'un  gaz  se  com- 
binent avec  1 volume  d’un  autre  gaz,  il  y a contraction  d’un  tiers 
et  la  molécule  (eau)  occupe  2 volumes  comme  dans  le  cas  précé- 
dent. Pour  1 volume  d’un  gaz  combiné  à 3 volumes  d’un  autre 
gaz  (ammoniac),  il  y a contraction  de  moitié  et  la  molécule 
occupe  encore  2 volumes. 
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Les  conséquences  à tirer  de  ces  faits  ont  une  haute  portée  et 
les  lois  de  Gay-Lussac  sont  la  clef  de  voûte  de  la  théorie  ato- 
mique. 

39.  Lois  d' Ampère  et  d’Avogadro.  — Si  l’on  admet  avec 
Dalton  que  les  proportions  en  poids  suivant  lesquelles  les  corps 
se  combinent  représentent  les  poids  relatifs  des  atomes,  il  est 
logique  de  tirer  une  conséquence  analogue  des  lois  de  Gay-Lussac 
et  d’admettre  que  les  volumes  qui  se  combinent  représentent  autant 
d 'atomes.  L’atome  étant  indivisible,  il  ne  pourra  entrer  en  combi- 
naison moins  de  1 atome,  soit  moins  de  1 volume,  représentant 
cet  atome.  Les  molécules  ne  peuvent  donc  résulter  que  de  l’union 
de  2 volumes  au  moins. 

En  outre,  il  ressort  du  tableau  précédent  que  toutes  les  molécules 
gazeuses  occupent  le  même  volume  dans  les  mêmes  conditions  de 
température  et  de  pression,  et  que  ce  volume  est  2,  l'atome  d’hy- 
drogène occupant  1 volume.  C’est  là  la  loi  d’Avogadro,  qui  a 
encore  énoncé  la  même  idée  en  disant  : 

1 Volumes  égaux  de  tous  les  gaz  ou  vapeurs  renferment  le  même 
nombre  de  molécules . 

Si  les  atomes  de  tous  les  corps  simples  occupent  le  même 
volume,  comme  Ampère  l'a  exprimé,  il  en  découle  nécessairement 
que  le  poids  de  ces  volumes  égaux  ou  la  densité  doit  représenter 

Ile  poids  de  ces  atomes.  Ce  poids  atomique  est  donc  proportionnel 
à la  densité  du  corps,  à l’état  gazeux,  et  si  l’on  choisit  pour  le 
poids  atomique  et  pour  la  densité  la  même  unité,  leur  valeur 
sera  exprimée  par  le  même  nombre. 

L’unité  à laquelle  on  rapporte  les  poids  atomiques  est  l’hydro- 
. gène,  qui  possède  le  poids  atomique  le  plus  faible  ; prenons  donc 
aussi  l'hydrogène  comme  unité  de  densité  des  gaz  et  des  vapeurs, 
au  lieu  de  comparer  ces  densités  à celle  de  l'air,  comme  on  le  fait 
le  plus  souvent (1)  et  nous  remplirons  cette  condition;  le  tableau 
ci-dessous  montre  la  rigueur  de  cette  déduction. 

(1)  Connaissant  la  densité  d’un  gaz  par  rapport  à l’air,  il  suffit,  pour  la  rapporter 
a 1 hydrogène,  de  la  multiplier  par  le  rapport  = 14,44  de  la  densité  de  l’hy- 

drogène à celle  de  l’air. 


INTRODUCTION. 


60 


H 


Densités 

Densités 

Poids 

par  rapport  à l’air. 

rapportées  àHni, 

atomique. 

Hydrogène 

0,0693 

1 

1 

Oxygène 

1,1056 

15,96  • 

15,96 

Azote 

0,9714 

14 

14 

Soufre  (vapeur  à 1000°) 

2,220 

32,06 

31,98 

Chlore 

2,440 

35,2 

35,37 

Brome  en  vapeur 

5,393 

77,8 

79,75 

Iode  (vapeur  à 445°). . . 

8,716 

125,9 

126,53 

La  proposition  d’Ampère  est  d’accord  avec  ce  fait  que  tous  les 
gaz  et  vapeurs  obéissent,  dans  une  certaine  limite,  à la  loi  de 
Mariotte  et  qu’ils  possèdent  tous  le  même  coefficient  de  dilatation. 
Néanmoins,  énoncée  comme  l’a  fait  Ampère,  elle  offre  des  excep- 
tions nombreuses  : certaines  vapeurs  de  corps  simples  ont  une 
densité  double  du  poids  atomique  ; d’autres  une  densité  moitié.  Le 
phosphore  et  l’arsenic  sont  dans  le  premier  cas;  le  mercure,  le 
cadmium  et  sans  doute  la  plupart  des  métaux,  dans  le  second  cas  : 


Densités  de  vapeur  Dens.  de  vapeur  Poids 


Double  densité 


air  = 1. 

H = 1. 

atomique. 

ou  poids  moléculaire. 

Phosphore 

4,25 

62,8 

31 

127,8  (4  atomes). 

Arsenic 

18,60 

153,0 

75 

306  (4  atomes). 

Mercure 

6,976 

100,7 

200 

201  4 ) 

H3,8i(l  at0me)' 

Cadmium 

3,940 

56,9 

112 

: 


Les  molécules  sont  des  assemblages  d’atomes  et  on  a vu  qu’elles 
occupent  toutes  le  même  volume,  soit  2 volumes  si  1 atome  d’hy- 
drogène, de  chlore,  etc.,  occupe  1 volume,  et  leur  poids  est  égal 
à la  somme  des  poids  des  atomes  qui  la  constituent  ; quant  à la 
densité  à l’état  gazeux,  ou  le  poids  de  1 volume,  elle  est  évidem- 
ment la  moitié  du  poids  moléculaire . 

Si  Ton  envisage  les  corps  simples  libres  comme  formés  eux- 
mêmes  de  molécules  occupant,  comme  celle  des  corps  composés, 
2 volumes  de  vapeur,  le  poids  de  ces  molécules  devra  être  le 
double  de  la  densité.  On  trouvera  ainsi  que  les  molécules  des 
corps  simples  du  premier  tableau  sont  formées  de  2 atomes  (le 
double  de  la  densité  de  l’azote,  par  exemple,  ou  son  poids  molé- 
culaire est  28,  le  poids  de  2 atomes). 

Si  nous  doublons  la  densité  des  corps  qui  font  exception  à la 
loi  d’Ampère,  nous  aurons  les  poids  moléculaires  de  ces  corps 
inscrits  dans  la  dernière  colonne  du  second  tableau.  Cette  double 
densité  est  très  sensiblement  le  quadruple  du  poids  atomique, 
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déduit  d’autres  considérations,  pour  le  phosphore  et  pour  l’arsenic  ; 
la  molécule  de  ces  corps  doit  donc  être  formée  de  4 atomes, 
soit  P4,  As4.  Pour  le  mercure  et  le  cadmium  au  contraire,  le  poids 
moléculaire  se  confond  avec  la  densité  de  vapeur,  et  leur  molé- 
cule ne  doit  donc  renfermer  que  1 atome,  soit  Hg,  Cd. 

La  densité  de  vapeur  du  soufre,  observée  à 500°,  est  égale  à 
96  (11  = 1);  c’est-à-dire  le  triple  de  la  densité  à 1000°  ou  du 
poids  atomique.  A cette  température,  la  molécule  de  soufre  est 
formée  de  6 atomes  ; elle  se  dissocie  à une  température  plus  élevée 
de  manière  à donner  3 molécules  qui  occupent  chacune  2 volumes. 

La  densité  de  vapeur  de  l’iode  présente  un  phénomène  ana- 
logue ; à 445°,  elle  correspond  à une  molécule  de  2 volumes  ; à 
une  température  plus  élevée  (1000°)  elle  tend  à devenir  la  moitié 
et  devient  telle  qu’elle  correspond  à une  molécule  ne  renfermant 
que  1 atome,  comme  la  molécule  de  mercure. 

En  résumé,  si  l’on  envisage  les  corps  simples  libres  comme 
composés  de  molécules  au  Heu  d’atomes  isolés,  ils  obéissent  à la 
même  loi  que  les  corps  composés,  telle  que  l’a  énoncée  Avogadro. 
Comme  pour  ceux-ci,  la  molécule  représente  la  plus  petite  quantité 
de  ces  corps  qui  puisse  exister  à l’état  de  liberté  et  les  atomes  qui 
la  constituent  ne  se  séparent  qpe  lorsqu’ils  rencontrent  des  atomes 
de  molécules  différentes  avec  lesquels  ils  puissent  former  de  nou- 
velles molécules.  Ces  nouvelles  molécules  occupent  toutes  2 vo- 
lumes à l’état  de  vapeur,  que  les  atomes  dont  elles  sont  formées 
résultent  d’une  molécule  élémentaire  formée  de  2 atomes  (hy- 
drogène, chlore,  etc.),  de  4 atomes  (phosphore,  arsenic)  ou  de 
1 seul  atome  (mercure,  cadmium),  comme  nous  le  verrons  plus 
loin  en  nous  occupant  de  la  fixation  des  poids  atomiques. 

Le  tableau  suivant  montre  par  quelques  exemples  la  précision 
et,  par  suite,  l’importance  des  relations  que  nous  avons  cherché 
à mettre  en  relief.  Le  poids  moléculaire  y est  toujours  le  double 
ou  à très  peu  près,  de  la  densité  rapportée  à l’hydrogène. 

Les  exemples  ont  été  choisis  parmi  des  composés  d’une  grande 
simplicité  et  on  aurait  pu  y joindre  une  foule  de  composés  de 
nature  beaucoup  plus  complexe  dont  la  molécule  pèse  également 
deux  fois  plus  que  l’unité  du  volume. 
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L>ENS 
Air  = 1 

>ITÉS 

11=  1 

DOURLE 

DENSITÉ 

11=  1 

POIDS 

MOLÉCU- 

LAIRE. 

Vapeur  d’eau 

0.6236 

9.0 

18.0 

17.  96 

Gaz  chlorhydrique 

1.2780 

18.45 

36.9 

36.37 

Gaz  ammoniac 

0.6901 

8.52 

17.04 

17.0 

Protoxyde  d’azote 

1.5270 

22.05 

44.10 

43.96 

Bioxyde  d’azote 

1.0390 

15.0 

30.0 

29.96 

Gaz  sulfureux 

2.250 

32.49 

64.98 

63.90 

Anhydride  sulfurique... 

2.763 

39.9 

79.8 

79.86 

Hydrogène  sulfuré 

1.171 

16.91 

33.82 

33.97 

Sulfure  de  carbone 

2.645 

38.20 

76.4 

75.93! 

Hydrogène  carboné 

0.559 

8.05 

16.1 

15.97 

Oxyde  de  carbone 

0.967 

13.96 

27.92 

27.93 

Gaz  carbonique 

1 .529 

22.05 

44.10 

43.89! 

Trichlorure  de  phosphore 

4.742 

68. 451 

^136.90 

137. îoj 

Trichlorure  d’arsenic... 

6.3006 

90.95 

181.9 

181.0  j 

Bichlorure  de  mercure. . 

9.8 

141.5 

283.0 

270. 54 j 

Fluorure  de  silicium. . . . 

3.57 

51.50 

103.0 

104.0  j 
I 

COMPOSITION 

EN  POIDS. 


.0  d’hydrogène. 
,0  d’azole. 

,0  d’hydrogène, 
.0  d’azote. 

,96  d’oxygène. 

.0  d’azote. 
(16.96  d’oxygène. 
j3i  .98  de  soufre. 

(31 .92  d’oxygène. 


2.0  d’hydrogène. 
11.97  de  carbone. 


(1 1 .97  de  carbone. 

1 16.96  d’oxygène. 

1 1 1 . 97  de  carbone. 
/31.92  d’oxygène. 
[106.1  de  chlore. 

31.0  de  phosphore. 
[106.1  de  chlore. 


70.74  de  chlore. 

28.0  de  silicium. 

76.0  de  fluor. 


40.  Molécules  anomales.  — A ces  exemples,  qui  établis- 
sent si  complètement  l’accord  entre  l’expérience  et  les  déductions 
théoriques  résumées  par  la  loi  d’Avogadro,  on  ne  peut  opposer 
que  des  exceptions  relativement  rares.  Mais  ces  exceptions  ne 
sont  qu’apparentes  et  s’expliquent  toutes  par  une  raison  unique  : 
certains  corps  ne  peuvent  exister  sous  forme  de  vapeur  ; dans 
cet  état  ils  se  dissocient  en  donnant  plusieurs  molécules  d’autres 
composés  occupant  la  place  qui  leur  appartiendrait  si  elles  étaient 
libres,  soit  chacune  2 volumes. 

La  densité  de  vapeur  de  X acide  sulfurique , par  exemple,  est  la 
moitié  de  la  densité  déduite  de  la  loi  d’Avogadro,  c’est-à-dire  que 
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sa  molécule  paraît  occuper  4 volumes  de  vapeur  au  lieu  de  2.  Or, 
la  vapeur  d’acide  sulfurique,  cela  a été  démontré,  se  dissocie  en 
anhydride  sulfurique,  dont  la  molécule  occupe  2 volumes,  et  en 
eau,  dont  la  molécule  occupe  également  2 volumes  ; la  vapeur  disso- 
ciée doit  donc  occuper  4 volumes,  comme  l’indique  sa  densité. 

Les  sels  amynoniacaux  volatils  sont  dans  le  meme  cas  . ainsi  le 
! chlorhydrate  d’ammoniaque  se  dissocie  en  gaz  ammoniac  et  gaz 
acide  chlorhydrique  , occupant  chacun  2 volumes;  aussi  sa  densité 
de  vapeur  correspond-elle  à une  molécule  apparente  de  4 volumes. 
Ces  dissociations  ont  été  mises  en  évidence  par  divers  moyens, 
notamment  par  la  diffusion  des  vapeurs  ainsi  que  par  des  consi- 
dérations thermiques  tirées  par  M.  Marignac  de  la  chaleur  de 
volatilisation  du  sel  ammoniac,  qui  est  sensiblement  la  même 
que  la  chaleur  de  combinaison  des  gaz  chlorhydrique  et  ammo- 
niac. En  volatilisant  le  sel  ammoniac,  on  lui  restitue  donc  la 
chaleur  produite  par  sa  formation,  et  les  gaz  composants  sont 
remis  en  liberté. 

Le  phosphore  forme  avec  le  chlore  deux  combinaisons  renfer- 
mant l’une  3 atomes  de  chlore,  l’autre  5 atomes  pour  1 atome  de 
phosphore.  La  première  offre  une  densité  de  vapeur  conforme  à la 
loi  d’Avogadro  (voir  le  tableau  précédent).  La  seconde  semble  y 
déroger,  car  sa  densité  de  vapeur  est  la  moitié  de  celle  qui  corres- 
pond aune  molécule  normale.  Ici  encore,  il  y a dissociation  de  la 
molécule,  et  la  vapeur  de  ce  corps  renferme  du  trichlorure  de  phos- 
phore occupant  2 volumes  et  une  molécule  de  chlore  (ou  2 atomes) 
occupant  aussi  2 volumes.  On  peut  retarder  la  dissociation  d’un 
composé,  si  on  le  réduit  en  vapeur  en  présence  d’un  des  élé- 
ments résultant  de  la  dissociation,  c’est  ce  qu’a  fait  Wurtz  en 
réduisant  en  vapeur  le  pentachlorure  de  phosphore  en  présence 
de  trichlorure.  La  densité  de  vapeur  trouvée  dans  ce  cas  (cor- 
rigée de  la  densité  de  vapeur  du  trichlorure  mélangé,  dont  la 
proportion  est  déduite  de  l’analyse  du  mélange)  est  très  voisine 
de  la  densité  théorique,  soit  de  la  moitié  du  poids  moléculaire. 

FIXATION  DES  POIDS  ATOMIQUES  ET  DES  POIDS  MOLÉCULAIRES 

41 . — Ainsi  qu’on  l’a  vu  (33),  X équivalent  d’un  corps  simple  est 
choisi  suivant  des  conventions  que  les  analogies  ont  souvent 
fait  négliger.  On  peut  admettre  en  quelque  sorte  qu’un  corps 
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a autant  d’équivalents  (nombres  proportionnels)  qu’il  peut  former 
de  combinaisons  avec  un  autre  élément.  Même  lorsqu’un  élément 
ne  forme  qu’une  classe  de  composés  il  peut  y avoir  incertitude 
sur  le  nombre  qu’il  convient  d’adopter  pour  son  équivalent.  Le! 
silicium  par  exemple  forme  avec  le  chlore  une  combinaison  ren- 
fermant 83,48  0/0  du  chlore  et  16,52  de  silicium.  Cette  composi- 
tion représente  aussi  bien  : 

1 équivalent  de  chlore  = 35,37  avec  1 équivalent  de  silicium  pesant  1 

2 — — 2x35,37  — — — 15 

3 — — 3 X 35,37  — — — *21 

4 _ — 4 X 35,37  — — — 2Ç 

et  dans  le  fait,  on  a été  longtemps  indécis  sur  le  chiffre  à adopter 
La  fixation  des  poids  atomiques  repose  sur  des  données 
physiques  qui  ne  peuvent  pas  laisser  de  doutes  lorsqu’on  connaît 
par  l’analyse,  la  composition  d'un  corps,  le  poids  relatif  des  atomes 
étant  forcément  invariable. 

La  détermination  des  poids  atomiques  repose  sur  l’analyse  de 
combinaisons  ; sur  leur  densité  de  vapeur  ; sur  la  chaleur  spéci 
fique  des  corps  simples  ou  de  leurs  composés  ; enfin  sur  les  analo 
gies  tirées  de  l’isomorphisme. 

42.  Densités  de  vapeur.  — Le  poids  moléculaire  d’un  corp 
étant  le  double  de  sa  densité  de  vapeur  rapportée  à l'hydrogène 
il  suffira,  pour  le  connaître,  de  déterminer  cette  densité  dans  de 
conditions  convenables,  si  le  corps  est  volatil  sans  décomposition 
La  principale  condition  pour  que  l’observation  soit  probante,  ces 
que  la  densité  de  vapeur  soit  prise  à une  température  asse 
élevée  pour  que  la  vapeur  obéisse  sensiblement  à la  loi  d 
Mariotte  et  possède  le  coefficient  de  dilatation  des  gaz  ; cette  cor 
dition  n’est  remplie  qu’à  une  température  notablement  supérieur 
au  point  d’ébullition  du  composé.  Le  chiffre  qu’on  indique  pou 
les  densités  de  vapeur  est  cette  densité  ramenée  par  le  calcul 
la  température  de  0°  et  sous  la  pression  normale. 

Beaucoup  de  corps  simples  offrant  une  densité  de  vapeur  ano: 
male  à l’état  de  liberté  ; d’autres  étant  fixes  (carbone,  silicium 
beaucoup  de  métaux),  la  méthode  des  densités  de  vapeur  ne  1er 
est  guère  applicable.  Mais  on  peut  indirectement  déduire  lei 
poids  atomique  de  la  densité  de  vapeur  de  leurs  combinaisor 
volatiles,  connaissant  la  composition  de  cette  combinaison. 
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Prenons  pour  premier  exemple  le  chlorure  de  silicium  dont  la 
composition  a été  indiquée  plus  haut.  La  densité  de  vapeur  de 
ce  corps  a été  trouvée  égale  à 5,939,  l’air  étant  pris  pour  unité  ; 
le  poids  moléculaire  sera  cette  densité  multipliée  par  28,88  (le 
double  du  rapport  des  densités  de  l’air  et  de  l’hydrogène,  14,44), 
soit  171,5.  Or,  d’après  l’analyse,  ce  chlorure  renferme  pour  169,5, 
nombre  voisin  du  précédent,  141,5  de  chlore  ou  4 atomes  et  28  de 
silicium,  chiffre  qui  représente  la  plus  petite  quantité  de  ce  corps 
qui  puisse  entrer  en  combinaison,  soit  1 atome;  toutes  les  combi- 
naisons volatiles  du  silicium  conduisent  au  même  résultat. 

La  densité  de  vapeur  du  trichlorure  de  phosphore,  rapportée  à 
l’hydrogène,  est  68,45;  le  double  de  cette  densité,  136,9,  est  très 
voisin  de  137,10  qui,  d’après  l’analyse,  est  formé  de  106,1  de 
chlore,  soit  3 atomes  et  de  31  de  phosphore  ou  1 atome.  La  den- 
sité du  chlorure  d'arsenic  conduit  de  même  pour  l’arsenic  au 
poids  atomique  75. 

Le  poids  moléculaire  du  chlorure  de  mercure,  déduit  de  sa  den- 
sité de  vapeur,  est  283,  nombre  voisin  de  270,54  qui  représente 
2 atomes  de  chlore  ou  70,74  et  200  de  mercure,  soit  1 atome. 

On  voit  que,  si  la  densité  de  vapeur  de  certains  éléments  libres  ne 
correspond  pas  au  poids  atomique,  la  densité  de  vapeur  de  leurs 
combinaisons  conduit  néanmoins  à la  connaissance  de  cette  valeur. 

La  détermination  des  densités  de  vapeurs  constitue  donc  une 
opération  à laquelle  le  chimiste  a fréquemment  recours  pour 
établir  le  poids  moléculaire  du  corps  après  en  avoir  établi  la  com- 
position chimique. 

43.  Détermination  des  densités  de  vapeurs.  — Pour 

connaître  la  densité  d'une  vapeur,  il  faut  connaître  le  volume  oc- 
cupé par  un  poids  déterminé  de  vapeur  à une  température  connue, 
ou  bien  le  poids  de  vapeur  nécessaire  pour  occuper  un  volume 

1 déterminé.  De  là,  deux  procédés  différents,  celui  de  Gay-Lussac, 
modifié  par  M.  Hofmann,  qui  consiste  à réduire  en  vapeur  un 
poids  connu  de  substance,  dans  un  tube  barométrique  et  le  pro- 
cédé de  Dumas,  qui  consiste  à déterminer  le  poids  de  vapeur  rem- 
plissant un  espace  donné.  Le  rapport  entre  le  poids  de  cette  vapeur 
l et  le  poids  d un  même  volume  d’air  ou  d’hydrogène  sera  la  den- 
sité de  la  vapeur,  par  rapport  à l’air  ou  à l’hydrogène. 

A ces  procédés  est  venu  s’en  joindre  un  autre,  celui  de 
M.  Y.  Meyer,  fondé  sur  un  principe  différent. 

I.  — Chimie  minérale. 
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Procédé  de  M.  Hofmann.  — L’appareil  employé  (fig.  35)  est  un 
tube  barométrique  de  large  diamètre,  gradué  d’une  part  en  centi- 
mètres cubes,  de  l’autre  en  millimètres,  et  entouré  d’un  manchon 
de  verre  dans  lequel  on  fait  arriver  la  vapeur  d’un  liquide  à point 

d’ébullition  fixe,  choisi  sui- 
vant le  point  d’ébullition 
du  corps  à réduire  en  va- 
peur. Le  liquide  condensé 
dans  le  manchon  s’écoule 
par  la  partie  inférieure.  On 
introduit  la  substance  pe- 
sée P dans  le  tube  baromé- 
trique, à l’aide  d’une  petite 
ampoule  munie  d’un  bou- 
chon de  verre  qui  s’ouvre 
de  lui-mème  dans  le  vide, 
puis  l’on  porte  le  liquide 
du  ballon  à l’ébullition  ; 
le  tube  barométrique  s’é- 
chauffe peu  à peu  et  finit 
par  atteindre  la  tempéra- 
ture de  la  vapeur  ambiante  : 
la  substance  mise  en  expé- 
rience se  réduit  en  vapeur 
qui  occupe  un  volume  dé- 
terminé. 

La  méthode  de  Gay-Lus- 
sac  ne  diffère  de  celle  de 
M.  Hofmann  que  par  la 
forme  de  l’appareil,  con- 
sistant en  une  éprouvette 
graduée  remplie  de  mer- 
cure, renversée  sur  le  mercure  contenu  dans  une  petite  marmite 
en  fer,  et  entourée  d’un  manchon  plein  d’huile  qui  s'échauffe  par 
le  contact  du  mercure.  Outre  que  l’appareil  de  M.  Hofmann  per- 
met d’atteindre  une  température  plus  invariable,  il  permet  de 
réduire  le  corps  en  vapeur  à une  température  très  inférieure  à 
son  point  d’ébullition  sous  la  pression  normale. 

Pour  connaître  le  volume  Y,  on  lit  d’une  part  la  graduation  en 


Fig.  35. 


i 
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centimètres  cubes;  d’autre  part  la  graduation  en  millimétrés 
donnant  la  hauteur  h de  la  colonne  mercurielle.  Le  pouls  du  vo- 
lume d'air  A,  volume  égal  à celui  de  la  vapeur  dans  les  mêmes 
circonstances,  et  en  tenant  compte  de  la  tension  h'  de  la  vapeur 
Je  mercure,  sera  : 

V(1  +KT)  OB', 0012932  j H — h - h' \ 

A=  (1+0, 00367  T)  760 

P 

La  densité  par  rapport  à l’air  est  alors  le  rapport  Par  rap- 
port à l’hydrogène  elle  serait  A'  étant  le  poids  du  volume  d’hy- 
drogène obtenu  comme  celui  de  1 air,  en  remplaçant  0°r, 0012932 
par  0gr, 000896. 

Procédé  de  Dumas.  — La  substance  est  introduite  dans  un 
ballon  de  250  à 300cc  de  capacité,  effilé  à la  lampe,  comme  le 


Fig.  36. 


Fig.  37. 


montre  la  figure  36,  et  qui  a été  taré  préalablement  avec  soin,  en 
notant  la  pression  H et  la  température  t au  moment  de  la  pesée. 
L introduction  de  la  substance  liquide  se  fait  par  la  pointe  effilée, 
par  aspiration  en  chauffant  le  ballon  pour  en  raréfier  l’air.  Il 
faut  une  quantité  suffisante  de  substance  (5  à 10  grammes)  pour 
que,  par  son  ébullition,  elle  puisse  expulser  tout  l'air  du  ballon. 
Le  ballon  est  alors  fixé  dans  un  support  métallique  et  plongé  avec 
lui  dans  un  bain  d’huile  ou  de  paraffine  (lig.  37),  de  manière  que 
le  liquide  du  bain  le  recouvre  complètement  jusqu’à  l’origine  du 
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tube  effilé.  On  porte  le  bain  à une  température  supérieure  de  30°  au 
moins  au  point  d’ébullition  du  corps;  celui-ci  se  réduit  alors  en  \ 
vapeur  et  chasse  complètement  l’air.  On  maintient  une  température 
aussi  constante  que  possible  tant  qu’il  sort  de  la  vapeur  du. 
ballon,  car  il  est  essentiel  qu’il  n’y  reste  pas  vestige  de  substance  p 
liquide.  On  ferme  alors  la  pointe  du  ballon  à l’aide  d’un  dard; 
de  chalumeau  et  on  note  la  température  T et  la  hauteur  baro- 
métrique au  moment  de  la  fermeture.  Après  refroidissement,  on; 
l’essuie  avec  soin  et  on  le  pèse. 

Dans  la  première  pesée,  le  ballon  était  rempli  d’air  ; dans  la  I 
seconde  il  est  rempli  de  vapeur;  si  celle-ci,  comme  c’est  presque!  | 
toujours  le  cas,  est  plus  dense  que  l’air,  il  y aura  une  augmenta- 
tion de  poids;  dans  le  cas  contraire  il  y aurait  diminution. 

Il  reste  à connaître  la  capacité  du  ballon.  Pour  cela  on  brise  la  j 
pointe  sous  le  mercure  qui  s’y  précipite  et  qui  le  remplit  entière-i 
ment,  sauf  lorsque  l’air  n’a  pas  été  complètement  expulsé;  dans  i 
ce  cas  on  mesure  le  volume  de  l’air  restant,  pour  le  déduire  de  | 
la  capacité  du  ballon.  On  vide  alors  le  mercure  du  ballon  dans 
une  éprouvette  graduée  en  centimètres  cubes.  On  a ainsi  la  capa-  | 
cité  Y du  ballon. 

Le  poids  de  la  vapeur  est  égal  au  poids  p de  l’air  qui  remplis- 
sait de  ballon  à la  température  t et  sous  la  pression  H (moins  : 
'celui  qui  aurait  pu  rester  à la  fin  de  l’expérience),  plus  l’augmen-  b 
tation  de  poids  P donnée  par  la  seconde  pesée.  Si  r.  est  le  poids 
et  v le  volume  de  l’air  restant,  on  a pour  le  rapport  du  poids  de  la  j 
vapeur  au  poids  de  l’air,  c’est-à-dire  pour  la  densité  de  la  vapeur  j 

P 4 - P 77  P + p 77 

^ ~ 0^,0012932 [V(l  + KT)  — u]  76))(|  +^ou367  Ty  j 

K étant  le  coefficient  de  dilatation  du  verre.  Pour  rapporter  lai 
densité  de  vapeur  à l’hydrogène,  on  remplace  le  poids  de  1 centi-  \ 
mètre  cube  d’air  (0sr, 0012932),  par  celui  du  même  volume  d'hydro-  j 
gène,  soit  0gr, 000896,  si  l’on  néglige  le  volume  de  l'air  restant. 

Lorsque  le  corps  n’est  volatil  qu’à  une  température  élevée, 
comme  les  chlorures  métalliques,  on  remplace  le  ballon  de  verre 
par  un  vase  en  porcelaine  qu’on  porte  à une  température  déter- 
minée : vapeurs  de  mercure,  de  soufre,  de  zinc,  etc. 

Méthode  de  M.  V.  Meyer.  — Elle  repose  sur  la  mesure  du 
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volume  de  l’air  déplacé  par  une  substance  se  réduisant  en'  vapeur 
à une  température  supérieure  à son  point  d’ébullition.  Le  volume 
de  cet  air  est  celui  qu’occuperait  la  vapeur  elle-même  dans  les 
mêmes  conditions  de  température,  c’est-à-dire  à la  température 
ordinaire,  pourvu  qu’elle  se  soit  produite  à une  température  assez 
élevée  pour  obéir  sensiblement  à la  loi  de  dilatation  des  gaz. 


Fig.  38. 


Fig.  39. 


L’appareil  (fîg.  38  et  39)  se  compose  d’un  réservoir  6,  terminé 
par  un  tube  de  60cm  environ  de  longueur,  assez  large  pour  per- 
mettre le  passage  d’une  petite  ampoule  dans  laquelle  on  introduit 
la  substance  ; ce  tube  se  bouche  à volonté  à son  extrémité  supé- 
rieure, au-dessous  de  laquelle  est  soudé  un  petit  tube  de  dégage- 
ment a , plongeant  sous  une  cloche  graduée  h , sur  une  petite  cuve 
à eau  f.  Le  réservoir  Æ,  avec  une  partie  du  tube,  plonge  dans  un 
long  cylindre  soufflé  en  boule  à son  extrémité  c,  qui  reçoit  un  corps 
dont  le  point  d’ébullition  soit  notablement  supérieur  à celui  de  la 
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substance  à expérimenter  (alcool  amylique,  aniline,  diphényl-  * 
amine,  mercure).  On  porte  le  liquide  de  c à l’ébullition  ; l’air  du 
réservoir  b est  en  partie  chassé  par  la  dilatation,  jusqu’à  ce  que  | 
l’équilibre  de  température  se  soit  établi.  On  laisse  dégager  cet 
air,  et  quand  le  dégagement  a cessé,  on  recouvre  le  tube  de  déga- 
gement a de  la  cloche  graduée  h,  on  débouche  le  tube  en  d , et  on  | 
laisse  tomber  l’ampoule  contenant  un  poids  connu  de  substance, 
généralement  moins  de  1 décigramme,  et  l’on  replace  immédiate- 
ment le  bouchon.  Le  fond  du  réservoir  est  recouvert  d’un  lit 
d’amiante  pour  en  éviter  la  rupture.  La  substance  se  réduit  alors 
immédiatement  en  vapeur,  et  déplace  ainsi  une  quantité  déter-  1 
minée  d’air,  que  l’on  reçoit  en  h ; ce  dégagement  d’air  ne  dure  i 
que  deux  ou  trois  minutes,  et  doit  cesser  brusquement. 

Si  P est  le  poids  de  la  substance,  Y le  volume  d’air  mesuré  à i 
la  température  t et  sous  la  pression  H ; f étant  la  tension  de  la 
vapeur  d’eau  à la  température  t et  0gr, 001293  le  poids  1 centi- 
mètre cube  d’air,  la  densité  de  vapeur  par  rapport  à l'air  est  don- 
née par  la  formule 

P (1+0,00367  t)  760 
— Y X 0,001293  (H  -—/■)’ 

• 

Si  on  voulait  la  rapporter  immédiatement  à l’hydrogène,  on 
multiplierait  le  volume  par  0sr, 0000896  au  lieu  de  0sr, 001293. 

Cette  méthode  est  extrêmement  rapide,  ne  nécessite  que  très  i 
peu  de  matière  et  n’exige  pas  une  connaissance  précise  de  la 
température. 

Lorsque  le  corps  n’est  volatil  qu’à  une  température  très  élevée,!  j 
on  peut  employer  des  bains  de  vapeurs  métalliques,  ou  introduire! 
le  réservoir,  qui  doit  alors  être  en  porcelaine,  dans  la  capacité! 
d’un  four  Perrot,  qui  porte  la  température  vers  1200°  ou  1400°. 

Pour  empêcherl’oxydationdela  substance  par  le  contact  de  l’air  à 
haute  température,  on  remplace  l’air  du  réservoir  par  de  l’azote. 

44.  Loi  des  chaleurs  spécifiques.  — Cette  loi  importante 
a été  découverte  en  1819  par  Dulong  et  Petit.  Elle  peut  s’énoncer 
ainsi  : Les  chaleurs  spécifiques  des  corps  simples  solides , c’est-à- 
dire  les  quantités  de  chaleur  nécessaires  pour  élever  de  1°  l’unité 
de  masse  de  ces  corps , sont  inversement  proportionnelles  à leurs poids\  i 
atomiques;  en  d’autres  termes,  le  produit  de  la  chaleur  spécifique 
par  le  voids  atomique  est  un  nombre  constant , et  les  atomes  de- 
tous  les  corps  ont  meme  chaleur  spécifique.  Ce  produit  porte  le  nom 
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de  chaleur  atomique . Le  tableau  suivant,  dù  en  grande  partie  aux 
déterminations  de  V.  Régnault,  indique  les  chaleurs  spécifiques, 
les  poids  atomiques  et  le  produit  de  ces  deux  valeurs,  c’est-à-dire 
la  chaleur  atomique.  Rappelons  que  les  chaleurs  spécifiques  sont 
rapportées  à l'eau  liquide  prise  pour  unité. 


CORPS  SIMPLES. 


Carbone 


Aluminium. 

Antimoine 

Argent 

Arsenic  cristallisé 

Bismuth 

Bore  cristallisé  J ^ 

Brome  solide 

Cadmium 

diamant  à 958° . . 
graphite  à 978°. . 

Cobalt 

Cuivre 

Étain 

Fer 

Gallium 

Indium 

Iode 

Iridium 

Lithium 

Magnésium 

Manganèse 

Mercure  (solide),  à — 59° 

Molybdène 

Nickel 

Or 

Osmium 

Palladium 

Phosphore  ordinaire,  à +19°. 

Platine 

Plomb 

Potassium 

Rhodium 

Ruthénium 

Sélénium 

Silicium  à -J- 232° . 

Sodium 

Soufre 

Tellure 

Thallium 

Tungstène 

Zinc 


CHALEURS 

SPÉCIFIQUES. 

POIDS 

ATOMIQUES. 

CHALEURS 

ATOMIQUES.  J 

0.2143 

27.04 

5.8 

0.0523 

120.0 

6.3 

0.0570 

108.0 

6.1 

0.0830 

75.0 

6.2 

0.0305 

210.0 

6.5 

0.3660 

11.0 

[4.0] 

0.5  (?) 

11.0 

5.5 

0.0843 

80.0 

6.7 

0.0567 

112.0 

6.3  i 

0.4590 

12.0 

5.5  ! 

0.4570 

12.0 

5.5  ; 

0.1067 

58.6 

6.3  1 

0.0952 

63.3 

6 . i 

0.0548 

118.0 

6.5 

0.1138 

55.9 

6.4  l 

0.0790 

69 . 85 

6.5 

0.0570 

113.4 

6.5  : 

0.0541 

126.85 

6.8  I 

0.0326 

196.7 

6.4 

0.9408 

7.0 

6.6  1 

0.2499 

24.0 

6.0  | 

0.1217 

55.0 

6.7  ? 

0.0319 

200.0 

6.4  ; 

0.0722 

96.0 

6.9 

0.1070 

58.6 

6.9 

0.0324 

196.2 

6.4 

0.0311 

195.0 

6.1 

0.0591 

106.2 

6.3  | 

0.1890 

31.0 

5.9  1 

0.0324 

194.4 

6.3  f 

0.0314 

206.4 

6.5  j 

0.1659 

39.1 

6.5  I 

0.0580 

104.1 

6.0 

0.0611 

103.5 

6.3 

0.0762 

79.0 

5.9  ' 

0.2020 

28.0 

5.7  1 

0.2934 

23.0 

6.7  î 

0.1776 

32.0 

5.7  ( 

0.0474 

128.0 

6.1  j 

0.0336 

203.7 

6.8 

0.0334 

184.0 

6.1 

0.0955 

64.9 

6.2 
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La  moyenne  des  chaleurs  atomiques  est  6,4,  avec  les  1 imite? 
extrêmes  5,5  et  6,1).  Ces  écarts  n’enlèvent  rien  à la  valeur  de  la 
loi.  En  elïet,  outre  les  erreurs  d’observation,  il  faut  faire  remar- 
quer que  la  chaleur  fournie  à un  corps  ne  sert  pas  seulement  à en 
élever  la  température,  mais  aussi  à provoquer  un  travail  intérieur 
de  dilatation.  De  plus,  la  température  à laquelle  a lieu  la  déter- 
mination de  la  chaleur  spécifique  exerce  une  grande  influences 
sur  le  résultat.  C’est  ainsi  que  le  bore,  le  carbone  et  le  silicium 
paraissaient  faire  exception  à la  loi  de  Dulong  et  Petit,  car  la 
chaleur  atomique  de  ces  éléments  avait  été  fixée  aux  nombres; 
2,75;  1,8  et  4,9.  M.  Weber  a montré  récemment  que  la  chaleur 
spécifique  de  ces  corps  simples  augmente  avec  la  tempéra- 
ture à laquelle  se  fait  l’observation.  A 233°,  la  chaleur  atomique 
du  bore  devient  égale  à 4,0,  et  à la  température  de  700°,  elle 
atteint  5,5  pour  rester  alors  constante.  A la  température  de  958- 
978  les  différentes  variétés  de  carbone  possèdent  la  même  chaleur 
atomique,  5,5.  Celle  du  silicium  devient  5,7  à 232°. 

Si  donc  l’on  considère  les  causes  de  perturbation  auxquelles  il] 
faut  attribuer  les  écarts  qui  ont  été  signalés,  on  peut  dire  que  la 
loi  des  chaleurs  spécifiques  est  une  loi  qui  ne  souffre  pas  d’excep- 
tion. Elle  constitue  donc  un  moyen  précieux  pour  le  contrôle  des 
poids  atomiques.  C’est  ainsi  qu’elle  démontre  que  le  poids  ato- 
mique du  potassium  est  39  et  non  le  double  ; que  celui  de  plomb 
n’est  pas  103,2,  mais  206,4;  que  celui  du  phosphore  est  bien  31  ; 
celui  de  l’arsenic  75,  etc. 

Il  est  à remarquer  que  la  loi  des  chaleurs  spécifiques  n’est 
applicable  qu’aux  corps  pris  à l’état  solide.  Ainsi  la  chaleur  spé- 
cifique de  brome  liquide  est  beaucoup  plus  forte  que  celle  du 
brome  solide.  Pour  l’eau  la  chaleur  spécifique  est  I (c’est  l’unité 
choisie);  pour  la  glace  elle  n’est  que  0,5. 

Une  remarque  analogue  est  à faire  pour  la  chaleur  spécifique 
des  gaz  simples  sous  pression  constante;  leur  chaleur  atomique 
est  sensiblement  la  moitié  des  chaleurs  atomiques  des  éléments 
solides. 
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Hydrogène 
Oxygène.  . 
Azote. 
Chlore.  . . . 


Chaleur  spécifique 

Poids 

Chaleur 

sous  pression  constante. 

atomique. 

atomique. 

3,409 

1 

3,409 

0,2173 

16 

3,286 

0,2438 

14 

3,413 

: 0,1210 

33,3 

4,293 
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On  peut,  comme  nous  allons  voir,  déduire  la  chaleur  atomique 
d'un  élément  de  la  chaleur  moléculaire  de  leurs  composés.  Si  Ton 
déduit  celle  de  l’hydrogène  et  de  l’oxygène  de  la  chaleur  molécu- 
laire de  l’eau  liquide,  on  trouve  le  nombre  6,  tandis  que  si  on 
les  déduit  de  la  chaleur  moléculaire  de  la  glace,  qui  est  moitié  de 
celle  de  l’eau,  en  retombe  sur  le  nombre  3,  voisin  du  chiffre  fourni 
par  l’élément  gazeux. 

Chaleur  moléculaire.  — V.  Régnault,  qui  a beaucoup  contri- 
bué à généraliser  la  loi  des  chaleurs  spécifiques  et  à en  faire 
valoir  les  conséquences,  en  a étendu  l’étude  aux  corps  composés. 
Pour  des  corps  de  constitution  analogue,  et  renfermant  par  con- 
séquent le  même  nombre  d’atomes,  la  chaleur  spécifique  est  sen- 
siblement en  proportion  inverse  des  poids  moléculaires,  et  l'on 
nomme  chaleur  moléculaire  le  produit  de  ces  deux  quantités. 
En  général,  les  chaleurs  moléculaires  sont  à peu  près  égales  à la 
moyenne  des  chaleurs  atomiques  6,4,  multipliée  par  le  nombre 
d’atomes  constituant  le  molécule.  On  a donc,  en  représentant 
la  chaleur  spécifique  par  C,  le  poids  moléculaire  par  M et  le  nombre 
d’atomes  par  n , l’expression 

CM  =nx  6,4 

qui  permet  de  déduire  la  chaleur  atomique  des  éléments  de  la 
chaleur  moléculaire  de  certaines  de  leurs  combinaisons.  C’est  ainsi 
que  les  chlorure,  bromure  et  iodure  de  plomb  ont  pour  chaleurs 
spécifiques  0,0664  — 0,0533  — 0,0427,  et  pour  poids  moléculaires 
2 i7,4  — 366,2  et  460,1.  Les  chaleurs  moléculaires  sont  donc  : 

Chlorure  de  plomb 18.4 

Bromure  de  plomb 19,5 

Iodure  de  plomb 19?6 

Les  molécules  de  ces  corps  renferment  1 atome  de  plomb  pour 
2 atomes  de  chlore,  de  brome,  d’iode,  c’est-à-dire  que  ?r  = 3. 
Retranchant  la  chaleur  atomique  du  plomb  6,5  de  ces  chaleurs 
moléculaires,  et  divisant  le  reste  par  2,  nous  trouvons  pour  la 
chaleur  atomique  du  chlore,  du  brome  et  de  l'iode,  les  nombres 
5,95  6,5  et  6,55,  qui  se  rapprochent  tous  de  la  chaleur  atomique 

moyenne.  On  voit  que  la  chaleur  atomique  du  chlore,  déduite  de 
la  chaleur  moléculaire  de  ses  combinaisons  solides,  rentre  dans 
la  loi  de  Uulong  et  Petit.  Enfin  Y.  Régnault  a trouvé  que  les 
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chaleurs  atomiques  des  métaux  alcalins,  déterminées  directement,  y 
se  confondent  avec  celles  qui  se  déduisent  de  la  chaleur  molécu-  i, 
laire  de  leurs  combinaisons. 

45.  Conséquences  tirées  de  l’isomorphisme.  — Depuis  : 
la  découverte  de  l'isomorphisme  par  Mitscherlich,  on  a toujours  ji 
admis  avec  Berzelius  que  des  corps  isomorphes,  c’est-à-dire  offranl  } 
non  seulement  même  forme  cristalline,  mais  encore  pouvant  cris^  i 
talliscr  ensemble  en  toutes  proportions,  doivent  avoir  même  consti-  i 
tution  chimique.  C’est  l’isomorphisme  de  l'alumine  avec  l’oxydJ  a 
ferrique  Fe203  qui  lui  a fait  attribuer  la  formule  APO3  et  non  AlO 
quoique  l’aluminium  ne  forme  qu'un  seul  oxyde.  C’était  là  une 
dérogation,  comme  nous  l’avons  déjà  fait  ressortir,  à la  règle  : 
posée  pour  la  fixation  de  l’équivalent.  La  formule  APO3,  pai 
contre,  est  en  parfait  accord  avec  celle  qui  se  déduit  des  combi-  i 
naisons  volatiles  de  l’aluminium  et  de  la  chaleur  spécifique  de  h 
ce  métal.  Ces  trois  données  concourent  donc  toutes  à la  confirh 
mation  du  même  poids  atomique. 

Le  sulfure  d’argent  est  isomorphe  avec  le  sous-sulfure  de  1 
cuivre.  Si  nous  envisageons  les  formules  de  ces  sulfures  en  équi-  ; 
valents,  soit  AgS  et  Cu2S,  nous  sommes  en  opposition  avec  la  loi 
de  l’isomorphisme.  Au  contraire,  si  nous  adoptons  les  poids  ato- 
miques déduits  des  chaleurs  spécifiques,  nous  trouvons  les  for- 
mules analogues  Ag2S  et  Cu2S.  C'est  ce  qu’a  fait  ressortir,  il  y a i 
bien  longtemps,  Y.  Régnault,  qui  a en  même  temps  montré  la  i 
nécessité  d’écrire  la  soude  (oxyde  de  sodium)  Na2G  et  non  NaO,  j 
par  suite  de  l’isomorphisme  du  sulfate  d’argent  avec  le  sulfate  de 
sodium  anhydre.  Les  chaleurs  spécifiques  de  ces  éléments,  potas- 
sium, sodium,  etc.,  conduisent  à la  même  conclusion. 

Il  y a isomorphisme  entre  le  permanganate  et  le  perchlorate  de  j 
potassium.  Si  l'on  admet  les  poids  atomiques  déduits  des  autres  don-!  i 
nées  physiques,  ces  sels  sont  représentés  parles  formules  analogues  ; 
Mn04K  et  C104Iv ; avec  les  formules  en  équivalents,  au  contraire, 
Mil1 01  KO  et  CIO  KO,  on  méconnaît  la  loi  de  l'isomorphisme. 

Nous  nous  bornerons  à ces  exemples,  qui  suffisent  pour  montrer 
que  la  loi  de  l’isomorphisme  est  en  harmonie  avec  les  poids  ato- 
miques déduits  des  densités  de  vapeur  et  des  chaleurs  spécifiques. 

46.  Volumes  atomiques  et  moléculaires.  — Quel  est  le 
volume  qu’occupe  un  atome  ou  une  molécule  solide?  C’est  évi- 
demment le  quotient  du  poids  atomique  ou  du  poids  moléculaire 
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oar  la  densité  à l’état  solide.  Nous  savons  que  les  molécules  à 
/état  gazeux  occupent  toutes  le  même  volume,  c’est-à-dire  se 
répartissent  dans  l’espace  à des  distances  moyennes  égales  pour 
une  même  température  ; il  n’en  est  pas  ainsi  pour  les  molécules 
prises  à l’état  solide.  C’est  que  dans  le  premier  cas  les  espaces 
intermoléculaires  sont  très  grands  par  rapport  aux  dimensions  des 
particules  matérielles;  pour  les  corps  solides  ou  liquides,  au  con- 
raire,  les  distances  intermoléculaires  sont  du  même  ordre  de 
grandeur  que  les  grandeurs  moléculaires  elles-mêmes  et  aussi  très 
variables,  ainsi  que  cela  ressort  des  différences  qu'on  observe 
antre  les  coefficients  de  dilatation,  non  seulement  de  divers  corps, 
nais  encore  d’un  même  corps  suivant  sa  température.  Il  ne  peut 
exister  entre  les  poids  moléculaires  et  les  densités  des  corps  à 
/état  solide  et  à l’état  liquide  la  même  relation  simple  qu’entre 
es  poids  moléculaires  et  les  densités  de  vapeur. 

Néanmoins,  on  peut  observer  une  certaine  régularité  lorsqu’on 
compare  entre  eux  les  volumes  atomiques  de  certains  corps 
simples  ou  les  volumes  moléculaires  de  certaines  combinaisons. 
Ainsi,  pour  quelques  séries  d’éléments  analogues,  le  volume  ato- 
mique est  le  même;  le  chlore,  le  brome  et  l’iode  ont  même  volume 
atomique,  mais  on  ne  saurait  voir  là  une  loi  générale.  Quant  aux 
volumes  moléculaires,  on  observe  également  certaines  régularités  ; 
ainsi  les  sulfates  de  la  forme  S04M  + 7H20,  les  sulfates  doubles  de 
cette  série  et  les  aluns  possèdent  respectivement  mêmes  volumes 
moléculaires.  Ces  régularités,  mises  en  évidence  par  les  recherches 
de  M.  Hermann  Ivopp,  font  conduit  aux  énoncés  suivants  : 


Le  volume  moléculaire  d'une  combinaison  est  exprimé  par  la 
somme  des  volumes  des  atomes  qui  la  composent. 

Dans  les  combinaisons  possédant  une  composition  atomique  sem- 
blable, un  meme  element  possède  toujours  le  même  volume  ato- 
mique. De  là  encore  un  contrôle  pour  la  fixation  des  poids  molé- 
1 culaires,  mais  moins  général  que  les  précédents. 
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47.  Corps  simples.  Nous  savons  déjà  qu’on  distingue  les 
corps  au  point  de  vue  chimique  en  corps  simples  et  en  corps  com- 
posts. On  connaît  aujourd  hui  environ  70  corps  simples  dont  on 
tiouverala  liste  plus  loin  avec  les  symboles  qu’on  leur  assigne. 
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Ces  symboles  n’indiquent  pas  seulement  la  nature  des  corps,  ils 
expriment  pour  chacun  d’eux  un  poids  invariable  qui  est  leur 
équivalent  ou  leur  poids  atomique,  suivant  la  notation  adoptée.  Ha 
sont  généralement  formés  par  la  lettre  initiale  du  corps  simple, 
suivie  ou  non  d’une  lettre  saillante,  par  exemple  Àg  pour  l’argent, 
As  pour  l’arsenic.  La  lettre  initiale  est  quelquefois  empruntée  ad 
mot  latin  ou  autre  : Sb,  de  stibmm , pour  l’antimoine;  Au,  de 
aurum,  pour  l’or,  etc. 

On  a depuis  longtemps  partagé  les  corps  simples  en  deux  grandi 
groupes,  en  se  basant  dans  l’origine  principalement  sur  leurs  cal 
ractères  physiques.  Les  uns  sont  denses,  tenaces,  malléables, 
doués  d’un  éclat  métallique  : ce  sont  les  métaux.  D’autres,  plus  oii 
moins  dénués  de  ces  propriétés,  ont  été  nommés  métalloïdes , terme 
d’abord  attribué  aux  métaux  légers,  comme  le  potassium.  Les 
métalloïdes  comprennent  tous  les  corps  simples  gazeux,  les  corps 
solides  complètement  dépourvus  de  caractère  métallique,  comm 
le  soufre;  enfin,  des  corps,  comme  l’arsenic,  partageant  en  parti 
les  propriétés  des  métaux.  La  distinction  entre  les  métalloïdes  e 
les  métaux  s’appuie  surtout  sur  leurs  fonctions  chimiques.  Nous 
verrons  plus  loin  que  les  oxydes  formés  par  ces  deux  classes  d< 
corps  ont  des  fonctions  bien  différentes,  mais  il  s’en  faut  qu’o 
puisse  leur  assigner  une  démarcation  tranchée,  soit  en  se  fondan 
sur  les  propriétés  physiques,  soit  en  s’appuyant  sur  des  raison 
d’ordre  chimique.  Ainsi  l’antimoine,  l’osmium  et  quelques  autres 
constituent  en  quelque  sorte  des  termes  de  passage.  Dans  un< 
même  famille  d’éléments,  ceux-ci  se  rapprochent  d'autant  plu! 
des  métaux  que  leur  poids  atomique  s’élève.  L’hydrogène,  maigri 
ses  apparences  physiques,  fonctionne  en  général  plutôt  comme  ur 
métal  que  comme  un  métalloïde.  Néanmoins  nous  lui  conserve 
rons  la  place  parmi  ces  derniers.  Les  métalloïdes,  comme  le 
métaux,  se  partagent  en  familles  naturelles,  suivant  la  nature  dt 
leurs  affinités. 

Le  tableau  suivant  indique  pour  les  corps  simples  connus  (oi 
en  trouvera  71)  leurs  symboles,  leurs  équivalents  et  leurs  poid 
atomiques.  Pour  ces  derniers,  on  a indiqué  ceux  qui  ont  été  adoptés 
jusqu’à  ce  jour,  et  qui,  pour  la  plupart,  peuvent  être  considérés 
comme  assez  près  de  la  vérité  pour  que  leur  emploi  ne  donne  pas 
lieu  à des  erreurs  sérieuses.  La  colonne  suivante  renferme  les 
poids  atomiques  relativement  exacts,  dont  la  révision  est  due  ei 
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CORPS  SIMPLES. 


Aluminium. . . . .•*••• 
Antimoine  ( Stibiuim j. . 


Argent. 


Arsenic 
Azote. 

Baryum 
Bismuth. 

Bore, 

Brome. 

Cadmium. 
Calcium. 

Carbone. 

Cérium. 

Césium. 

Chlore, 

Chrome 
Gobait 
Cuivre 
Décipium. 
Didyme 
Erbium. 

Étain  ( Stannum ). 

Fer M 

Fluor 

Gallium .... 
Germanium. 
Glucinium. . 
Holmium. . . 
Hydrogène . 

Indium 

Iode 

Iridium  .... 
Lanthane. . . 
Lithium .... 


Magnésium 


Manganèse 

Mercure  ( Hydrargyrum ). 

Molybdène 

Nickel 

Niobium 


'iMBOL.ES. 

ÉQUIVALENT 

(1) 

POIDS  ATOMIQUES. 

APPROXI- 

MATION 

(2) 

Usuels. 

Exacts. 

Al 

13.75 

27.5 

27.04 

III 

Sb 

120.0 

120.0 

119.96 

V 

An 

108.0 

108.0 

107.67 

I 

As 

75.0 

75.0 

74.92 

111 

A z 

H.O 

14.0 

14.02 

I 

Ba 

68.5 

137.0 

136.80 

III 

Bl 

210.0 

210.0 

207.5 

V 

Bo 

1 1 . 0 

11.0 

10.94 

11 

Br 

80.0 

80.0 

79.76 

I 

Cd 

56.0 

112.0 

111.80 

III 

Ca 

20.0 

40.0 

39.91 

II 

c 

6.0 

12.0 

11.97 

1 

Ce 

70.65 

141.3 

140-141.2 

V 

Cs 

133.0 

133.0 

132.7 

III 

Cl 

35.5 

35.5 

35.37 

1 

Cr 

26.25 

52.5 

52.45 

IV 

Co 

29.3 

58.6 

58.6 

IV 

Cu 

31.5 

63.0 

63.18 

III 

De 

85.5 

171 .0 

171.0 

V 

Di 

72.0 

144.0 

142.12 

(Cleve) 

Er 

166.0? 

166  0 

166.0 

(Cleve) 

Sn 

59.0 

118.0 

117.70 

V 

Fe 

28.0 

56.0 

55.9 

II 

Fl 

19.0 

19.0 

19.06 

11 

Ga 

35.0 

70.0 

69.9 

III 

Ge 

» 

72.30 

72.3 

)) 

Gl 

4.62 

9.25 

9.08 

III 

Ho 

? 

? 

? 

» 

H 

1.0 

1.0 

1.0 

» 

In 

56.7 

113.4 

113.4 

III 

l 

127.0 

127.0 

126.56 

I 

Ir 

98.5 

197.0 

192.5 

III 

La 

67.5 

135.0 

138.5 

V 

Li 

7.0 

7.0 

7.01 

II 

Mg 

12.0 

24.0 

23.96 

IV 

Mn 

27.5 

55.0 

54.8 

IV 

H g 

100.0 

200.0 

199.8 

III 

Mo 

48.0 

96.0 

95.9 

III 

Ni 

29.5 

59.0 

58.6 

IV 

Nb 

47.0 

94.0 

93.8 

V 

0,05 
0,10 
0,5 
0,5  à 


1,0 


(1)  Les  équivalents  dont  le  chiffre  se  confond  avec  celui  du  poids  atomique 
sont  marqués  en  chiffres  inclinés. 

(2)  L’approximation,  qui  se  rapporte  aux  poids  atomiques  exacts,  a les  valeurs 
suivantes  d’après  MM.  Lothar  Meyer  et  Seubert  : 

I approximation  de 

II  — 

III  — 

IV  - 

V — 


/, uL 


C'C'M-'Vv 


Plus  de  I. 
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CORPS  SIMPLES. 

SYMBOLES. 

ÉQUIVALENT 

POIDS  AI 
Usuels. 

OJUIQUE6. 

Exacts. 

— -a 

APPROXI- 

MATION 

Or  (. Aurum ) 

Au 

98.3 

196.6 

196.2 

IV 

Osmium 

Os 

99.o 

199.0 

195. 0(J) 

V 

Oxygène 

0 

8.0 

16.0 

15.96 

I 

Palladium 

Pd 

53.23 

106.5 

106.2 

IV 

Phosphore 

P ou  Ph 

31.0 

31.0 

30.96 

11 

Platine 

Pt 

98.35 

196.7 

194.4 

III 

Plomb 

Pb 

103.5 

207.0 

206.4 

11 

Potassium  [Kalium)... 

K 

39 . 0 

39.0 

39.03 

1 

Rhodium 

Rh 

52.0 

104.0 

104.1 

IV 

Rubidium 

Rb 

85.0 

85.0 

85.2 

II 

Ruthénium 

Ru 

52.0 

104.0 

103.5 

IV 

Samarium 

Sa 

» 

» 

150.02 

V 

Scandium 

Sc 

22.0 

44 . 0 

43.98 

III 

Sélénium 

Se 

39.75 

79.5 

78.87 

III 

Silicium 

Si 

14.0 

28.0 

28.0 

IV 

Sodium  ( Natrium ) 

Soufre 

Na 

23.0 

23.0 

22.99 

I 

S 

16.0 

32.0 

31.98 

I 

Strontium 

Sr 

43.75 

87.5 

87.3 

III 

Tantale 

Ta 

91.0 

182.0 

182.0 

V 

Tellure 

Te 

64.5 

129.0 

127.8 

IV 

Thallium 

Tl 

204.0 

204.0 

203.7 

V 

Thorium 

Th 

58.5 

234.0 

231.96 

V 

Thulium 

Thu 

)) 

)) 

170.7 

V 

Titane 

Ti 

25.0 

50.0 

50.25 

V 

Tungstène  (Wolfram). . 

Tu  ouW 

92.0 

184.0 

183.6 

III 

Uranium 

U 

60.0 

240.0 

239.8 

V 

Vanadium 

Va 

51.3 

51.3 

51.26 

II 

Ytterbium 

Yb 

173.0 

173.0 

172.60 

V 

Y llrium 

Yt 

46.25 

92.5 

89.7 

V 

Zinc 

Z n 

32.75 

bo.o 

64.9 

IV 

Zirconium 

Zr 

45.0 

90.0 

90.4  i 
1 

V 

(1)  198.49  d’après  Clarke. 

~ ■ = 


grande  partie  à M.  Stas,  à M.  Clarke,  à MM.  Lothar  Meyer  e 
Seubert  et  à quelques  autres.  Quelques-uns  de  ces  poids  différer) 
très  notablement  de  ceux  admis  précédemment,  c’est  ce  qui  a lie 
surtout  pour  le  platine  et  quelques  métaux  de  la  même  famille 

Citons  encore  quelques  éléments  problématiques  : le  davyum 
que  M.  S.  Kern  pense  avoir  rencontré  dans  la  mine  de  platine,  b 
terbium , le  philippium,  le  gadolinium  ; ces  derniers  ne  paraissen 
être  que  des  mélanges  d’autres  métaux  accompagnant  l'erbium 
dans  la  gadolinite. 

Quelques-unes  des  valeurs  indiquées  dans  ce  tableau  prêtent  ; 
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les  observa  lions  *qui  seront  relevées  en  temps  et  lieu.  En  ce  qui 
concerne  les  métaux  rares,  pour  lesquels  les  données  physiques 
vont  pas  pu  encore  être  établies  avec  certitude,  il  y aurait  quel- 
pies  réserves  à faire.  Pour  certains  éléments,  et  nous  citerons  le 
riucinium  qui  est  connu  depuis  longtemps,  on  n'est  point  encore 
ïxé  sur  la  valeur  réelle  à assigner  au  poids  atomique  : l’oxyde  de 
e métal  est  représenté  par  quelques  chimistes  par  la  formule  GIO 
vec  Gl= 9,08  ; pour  d’autres,  cet  oxyde  serait  un  sesquioxyde 
jPO3  et  le  glucinium  aurait  dans  ce  cas  pour  poids  atomique  13,6. 

Nous  nous  contenterons  de  signaler  ici  ces  rares  hésitations 
lues  aune  connaissance  encore  incomplète  de  ces  éléments. 

Nous  ne  rappellerons  que  pour  mémoire  l’hypothèse  émise  par 
?rout,  chimiste  anglais,  en  1800,  que  les  équivalents  des  corps 
■impies  sont  tous  des  multiples  simples  de  r hydrogène.  Cette  hypo- 
hèse  ne  saurait  plus  être  admise  en  présence  des  résultats  beau- 
coup plus  précis  auxquels  sont  arrivés  les  analystes  modernes. 
\L  Stas,  le  premier,  a montré  que  si,  pour  beaucoup  de  corps, 
iette  hypothèse  se  rapproche  de  la  vérité,  elle  ne  saurait  être  en- 
visagée comme  une  loi  naturelle.  Il  a montré  par  exemple  que 
pour  l’oxygène  le  poids  atomique  ne  peut  pas  être  supérieur 
à 15,960. 

La  détermination  chimique  des  poids  atomiques  est  fondée  sur 
’ analyse  de  combinaisons  faciles  à obtenir  à l’état  de  pureté,  ou 
lien  par  la  synthèse  de  composés  bien  définis,  en  partant  des  élé- 
ments amenés  à un  degré  de  pureté  aussi  complet  que  possible. 
Les  procédés  spéciaux  employés  pour  chaque  élément  seront 
mentionnés  dans  l'étude  de  ceux-ci. 

48.  Corps  composés.  — Leur  nombre  est  pour  ainsi  dire 
infini.  xVvant  les  mémorables  découvertes  de  Lavoisier,  dans  le 
dernier  quart  du  dix-huitième  siècle,  et  les  conséquences  que  son 
génie  avait  su  en  tirer,  les  substances  étaient  désignées  par  les 
noms  les  plus  arbitraires,  sans  autre  règle  que  le  caprice  des  chi- 
mistes ou  alchimistes;  aussi  un  même  corps  portait-il  les  noms  les 
plus  variés  ; pour  n’en  citer  qu’un  exemple,  nous  rappellerons  que 
le  sulfate  de  potasse  était  désigné  indistinctement  sous  les  noms  de 
specificum  pur  y ans,  nilrum  fixum  ou  vitriolatum,  arcanum  dupli- 
catum , panacea  holsatica , sel  de  Duobus , sel  polychreste  de  Glaser , 
tartre  vitriolé  et  autres.  Les  alchimistes  avaient  consacré  les  mé- 
taux aux  divers  astres  : le  plomb  à Saturne,  l’étain  à Jupiter,  le 
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fer  à Mars,  l’or  au  Soleil,  le  cuivre  à Venus,  l'argent  à la  Lune,  F j 
vif-argent  à Mercure.  Ce  dernier  nom  est  le  seul  qui  ait  survécu.  I 
De  là  les  noms  de  sucre  cle  Saturne,  de  safran  de  Mars,  de  lune  1 
cornée,  etc.,  etc.,  dont  quelques-uns  ont  subsisté.  D’autres  fois,! 
les  corps  étaient  désignés  d’après  leur  aspect  physique;  les  beurre. ; A 
étaient  des  substances  molles,  comme  le  beurre  d’antimoine,  b j 
beurre  de  bismuth;  l’acide  sulfurique  était  X huile  de  vitriol,  etc.  I 

Une  semblable  obscurité  avait  porté  quelques  chimistes  du  dix-  \ 
huitième  siècle  à faire  prévaloir  des  principes  fixes  pour  la  dési- 1 
gnation  des  sels  : les  vitriols  étaient  les  sulfates;  les  nitres,  le.4  ; 
azotates.  C’était  un  progrès;  mais  ce  ne  fut  qu’après  la  découvert*  j 
du  rôle  de  l’oxygène  par  Lavoisier,  qu’on  fut  à même  d’établii  i 
une  notation  réellement  scientifique.  Guyton  de  Morveau  fut  1*  j 
promoteur  de  la  nomenclature  dont  le  principe  est  encore  admis  à 
aujourd’hui,  et  dont  les  règles  premières  furent  posées  par  Guytor  t 
de  Morveau,  Lavoisier,  Fourcroy  et  Berthollet  en  1787. 

De  même  qu’on  représente  les  éléments  par  des  symboles  ayan  j 
une  valeur  numérique,  on  représente  les  corps  composés  par  lc’iij 
réunion  des  symboles  des  éléments  qui  le  constituent.  Les  for  1 
mules  PbO,  KC1,  SO3  représentent  les  combinaisons  définies  di 
plomb  avec  l’oxygène,  du  potassium  avec  le  chlore,  du  soufn  : 
avec  1 oxygène.  Nous  entrerons  plus  loin  dans  des  détails  plu 
précis  sur  la  signification  de  ces  formules,  dont  l'usage  ne  s’es 
répandu  que  longtemps  après  l’emploi  de  la  nomenclature. 

49.  Composés  oxygénés.  — L’oxygène  forme  avec  les  autre: 
corps  simples  des  combinaisons  qui,  par  leur  caractère  chimique 
peuvent  être  partagées  en  plusieurs  classes  : les  acides  ou  plutô 
leurs  anhydrides , les  oxydes  salifiables  ou  basiques,  les  oxyde . 
indifférents  et  les  oxydes  non  salifiables.  Les  acides  résultent  er 
général  de  l’union  d’un  métalloïde  avec  l’oxygène,  les  oxyde.' 
basiques,  de  l’union  d’un  métal  avec  l’oxygène.  Les  premier.' 
sont  doués  de  certains  caractères  généraux  : une  saveur  aigre 
et  la  propriété  de  modifier  certaines  couleurs  végétales;  ils  rou 
gissent  la  teinture  de  tournesol  (1)  et  le  sirop  de  violettes.  Le: 
bases  possèdent,  lorsqu’elles  sont  solubles,  une  saveur  urineuse; 
dite  alcaline,  plus  ou  moins  prononcée,  elles  bleuissent  la  teintun 
de  tournesol  et  verdissent  le  sirop  de  violettes.  Beaucoup  d’autre; 

(1)  La  matière  coloraale  du  tournesol  est  un  sel,  le  lithmatc  de  calcium , qui  es 
bleu;  l’addition  d’un  acide  met  en  liberté  V acide  lit/unique,  qui  est  rouge. 
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.0rps  peuvent  être  employés  pour  caractériser  un  acide  ou  une 
jase  : l'hélianthine  ou  méthylorange  est  jaune  en  présence  d’une 
3ase  et  rouge  en  présence  d’un  acide  minéral.  La  phtaléine  cia 
ohénol  est  incolore  en  présence  des  acides  et  rouge  avec  les  bases. 

Si  nous  brûlons  du  phosphore  ou  du  soufre  à l’air,  et  que  nous 
recevions  dans  l’eau  les  produits  de  la  combustion,  nous  aurons 
me  solution  possédant  les  caractères  acides.  Brûlons  du  plomb  à 
’air  et  mettons  l’oxyde  ainsi  produit  en  présence  de  l’eau,  il 
iéterminera  la  coloration  bleue  du  tournesol  légèrement  rougi  : 
)et  oxyde  est  basique.  Il  en  est  de  même  de  l’eau  qu'on  aura 
raitée  parle  potassium  ; la  potasse  produite  estime  base  puissante. 

Les  combinaisons  de  l'oxygène  avec  les  corps  ci-dessus  peuvent 
>e  faire  en  différentes  proportions,  il  faut  donc  que  les  noms  qui 
ioivent  les  désigner  rappellent  le  degré  de  combinaison. 

Pour  les  acides,  ou  anhydrides,  on  fait  suivre  cette  dési- 
! gnation  générique  du  nom  du  corps  terminé  par  la  syllabe  ique 
s'il  n'y  a qu'un  degré  d’oxydation.  S’il  y a deux  degrés  d’oxyda- 
tion, le  premier  est  caractérisé  par  la  terminaison  eux,  la  termi- 
naison ique  étant  réservée  au  composé  le  plus  oxygéné.  Le  soufre 
forme  deux  degrés  d’oxydation  : SO2  et  SO3;  le  premier  est 
Y anhydride  sulfureux , le  second  Y anhydride  sulfurique.  Le  phos- 
phore donne  de  même  Y anhydride  phosphoreux  et  Y anhydride 
ohosphorique.  Mais  il  arrive  que  l’on  découvre  des  degrés  diffé- 
rents d’oxydation;  pour  les  distinguer  des  autres,  on  fait  précéder 
ie  nom  de  l'espèce  par  la  préfixe  hypo  lorsque  le  nouveau  degré 
l’oxydation  est  inférieur;  par  la  préfixe  hyper  ou  per,  lorsqu’il 
3st  supérieur.  Ainsi  Y anhydride  persulfurique  S207  est  plus  oxy- 
géné que  l’anhydride  sulfurique.  Les  acides  hyposulfureux  et 
iy p o suif  urique  sont  moins  oxygénés  que  les  acides  sulfureux 
3t  sulfurique. 

Pour  les  oxydes,  on  fait  généralement  suivre  ce  mot  du  nom 
lu  métal.  Lorsqu  un  même  métal  forme  plusieurs  oxydes,  on 
nomme  protoxyde  ou  monoxyde  celui  qui  renferme  1 atome  d’oxy- 
ncne  poui  1 atome  de  métal;  sesquioxyde,  celui  qui  renferme 
3 atomes  d’oxygène  pour  2 atomes  de  métal  ; bioxyde , trioxyde,  etc., 
pour  celui  qui  renferme  2 ou  3 atomes  d’oxygène.  Le  terme  per- 
oxyde est  employé  pour  l’oxyde  (non  acide)  le  plus  oxygéné. 
L expression  protoxyde  a souvent  été  employée  pour  désigner  le 
premier  oxyde  cl  deutoxyde  ou  bioxyde  pour  désigner  le  second. 
I.  — Chimie  minérale.  a 
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Ces  désignations  sont  défectueuses  et  sujettes  à confusion;  ainsi  1 
le  bioxyde  de  mercure , le  bioxyde  de  cuivre  n’ont  pas  pour  coin-  j 
position  HgO2,  GuO2,  mais  IlgO  et  CuO;  il  vaut  mieux  les  nom-  j 
mer  protoxydes,  en  nommant  les  oxydes  inférieurs  Hg20  et  Gu2(  1 | 
oxydules  ou  sous-oxydes.  Une  appellation  basée  sur  les  meniez  | 
principes  que  la  nomenclature  des  acides  est  préférable  et  s’étenc  i 
à toutes  les  combinaisons  du  même  ordre.  On  désignera  les  I 
oxydes  ci-dessus  et  d’autres  par  les  noms  suivants  : 

Oxyde  mercurique IlgO 

— cuivrique CuO 

— ferrique Fe203 

— slannique SnO2 

Les  métaux  peuvent  aussi  former  avec  l’oxygène  des  combinait  g 
sons  à caractère  acide,  tel  est  le  manganèse.  Comme  ce  métal  | 
forme  une  série  très  nombreuse  d’oxydes,  nous  croyons  utile  d’eJ 
donner,  comme  exemple,  la  liste  avec  les  noms  qui  leur  con 


viennent  : 

Protoxyde  ou  oxyde  manganeux MnO 

Oxyde  mixte Mn30; 

Sesquioxyde  ou  oxyde  manganique Mu203 

Bioxyde  ou  peroxyde MnO2 

Anhydride  manganique  (acide) MnO3 

Anhydride  permanganique  (acide) Mn207 


Le  second  de  ces  oxydes,  que  nous  avons  désigné  par  mixte,  e: 
envisagé  comme  un  oxyde  salin,  c’est-à-dire  comme  une  comb 
liaison  de  deux  autres  oxydes  MnO  et  Mn203.  Le  bioxyde  MnO2  e 
ce  que  l’on  a nommé  un  oxyde  singulier,  parce  qu'il  paraissait  r 
présenter  ni  caractère  acide  ni  caractère  basique.  On  voit  encoi 
que  les  oxydes  les  plus  riches  en  oxygène  sont  indiqués  conin 
anhydrides  acides. 

Il  existe,  enfin,  des  oxydes  dits  indifférents  ; ce  sont  ceux  qe 
suivant  les  circonstances,  peuvent  fonctionner  comme  oxyd 
acides  ou  comme  oxydes  basiques.  Le  sesquioxyde  d’aluminiu 
ou  alumine  APO3,  l’oxyde  de  zinc,  etc.  sont  dans  ce  cas. 

Les  alcalis,  les  terres  alcalines  sont  des  oxydes  ou  leurs  b 
drates,  connus  depuis  longtemps,  et  dont  les  métaux  sont  difficil 
à isoler  ; le  nom  de  ces  métaux  a été  tiré  de  celui  de  la  terre  ell 
même,  et  l’on  a conservé  à ces  oxydes  le  nom  ancien.  Telles  so- 


Oxyde  mercureux Ilg20 

— cuivreux Cu20 

— ferreux FeO 

— stanneux SnO 
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[a  barute , la  chaux , la  potasse , la  magnésie , etc.,  qui  sont  les 
oxydes  (ou  hydrates)  de  baryum , de  calcium , de  potassium,  de 

magnésium , etc.  . 

Pour  désigner  les  se/s,  qui  résultent  de  1 action  des  acides  sui 

les  hases,  on  indique  d’ahord  le  genre,  déterminé  par  la  nature 
le  l’acide,  en  changeant  la  terminaison  de  celui-ci  : la  termi- 
naison ique  en  cite  et  la  terminaison  eux  en  ite.  L'acide  azotique 
forme  des  azotates;  l’acide  azoteux  des  azotites;  l’acide  sulfurique, 
les  sulfates ; l’acide  sulfureux,  des  sulfites.  A l’acide  perchlorique 
correspondent  les  perchlorates  ; a 1 acide  hypochloreux,  des  hypo- 
| chlorites,  etc.  Quand  un  métal  est  susceptible  de  fournir  deux 
oxydes  basiques,  le  cuivre  et  le  mercure,  par  exemple,  on  lait 
suivre  le  nom  du  genre  de  celui  du  métal,  terminé  par  la  syllabe 
I ique  ou  eux,  la  première  indiquant  la  combinaison  la  plus  oxygé- 
née (ou  chlorurée,  etc.)  ; la  seconde,  la  combinaison  moins  oxygé- 
née. Dans  la  nomenclature  dualistique,  que  nous  apprécierons 
plus  loin,  le  genre  du  sel  est  suivi  des  termes  protoxyde  ou  sous- 
oxyde,  bioxyde,  sesquioxyde  : ainsi  les  termes  suivants  sont 
synonymes  : 

Azotate  mercum/æ Azotate  de  'protoxyde  de  mercure. 

Azotate  mercurique Azotate  de  bioxyde  de  mercure. 

Sulfate  ferreux Sulfate  de  protoxyde  de  fer. 

Sulfate  ferrique Sulfate  de  sesquioxyde  de  fer. 

50.  Composés  non  oxygénés.  — Les  métalloïdes  autres 
jue  l'oxygène  s’unissent  également  entre  eux  ou  aux  métaux. 
Pour  désigner  les  composés  ainsi  produits,  on  fait  suivre  le  nom 
iu  métalloïde,  qui  caractérise  le  genre,  de  la  terminaison  ure.  Les 
combinaisons  du  chlore  avec  les  métalloïdes  et  les  métaux  sont  les 
chlorures  ; les  combinaisons  formées  par  le  soufre  sont  les  sulfures. 
Dans  les  combinaisons  des  métalloïdes  avec  les  métaux,  c’est 
toujours  le  métalloïde  radical  électronégatif  qui  établit  le  genre. 
Dans  les  combinaisons  des  métalloïdes  entre  eux,  le  genre  est 
mdiqué  par  le  métalloïde  le  plus  électronégatif  (voir  Electro- 
chimie); dans  certains  cas,  c’est  l’un  ou  l’autre,  ainsi  on  peut 
lire  indifféremment  chlorure  de  soufre  ou  sulfure  de  chlore. 

Lorsque  entre  deux  éléments  les  combinaisons  sont  multiples, 
tu  peut  suivre  les  mêmes  conventions  que  pour  les  oxydes.  Pour- 
tant on  indique  le  plus  souvent  par  les  préfixes  mono , di,  tri , etc., 
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le  degré  de  la  combinaison, 
fixer  les  idées  : 

Tri  chlorure  de  phosphore....  PCI3 
Pentachlorure  de  phosphore. . PCP 

Tétrachlorure  de  carbone CCH 

Pentachlorure  d’antimoine...  SbCP 


Les  exemples  suivants  suffiront  pom 


Bichlorure  de  platine PtCP 

Tétrachlorure  de  platine PtCP 


llexachlorure  de  tungstène. . . TuCP 


Les  chlorures  de  cuivre  Cu2Cl2  et  CuCl2,  ceux  de  mercure  Hg2Cll 
et  HgCl2,  renfermant  les  uns  et  les  autres  2 atomes  de  chlore  dans 
la  molécule,  sont  quelquefois  nommés  protoc/ dorures  et  bichlo- 
rures ; mais  plus  généralement,  dans  les  cas  de  ce  genre,  on  fait 
suivre  le  nom  du  genre  de  celui  du  métal  avec  les  terminai- 
sons eux  ou  ique  : chlorures  cuivreux  et  cuivrique  ; chlorure .« 
mercureux  et  mercurique.  Lorsqu'un  métal  ne  forme  qu’un  clilol 
rure,  on  fait  suivre  simplement  le  mot  chlorure  du  nom  du  métal  : 
chlorure  de  potassium,  pour  KC1;  chlorure  de  magnésium,  poui 
MgCl2,  etc. 

Les  sulfures,  chlorures,  etc.,  se  partagent  en  deux  groupe] 
principaux  comme  les  oxydes.  11  y a des  sulfures  à caractère  acide 
ils  correspondent  aux  oxydes  acides;  des  sulfures  à caractère  ba- 
sique ; des  chlorures  acides  et  des  chlorures  basiques.  Les  com 
posés  à caractère  acide  sont  électronégatifs  par  rapport  aux  se; 
conds  et  les  combinaisons  auxquelles  ils  donnent  naissance  er 
s’unissant  sont  désignées  comme  les  sels  oxygénés,  en  faisant  pré- 
céder le  terme  désignant  le  genre  par  les  mots  sulfo -,  chloro -,  etc 
C’est  ainsi  qu’on  connaît  des  sulfantimoniates  et  des  sulfantimo- 
nites  de  sulfure  de  sodium  (ou  plus  simplement  de  sodium ),  de 
chloroplatinates , des  chlorostannates,  etc. 

Berzelius  a désigné  les  sulfures  et  les  chlorures  acides  par  le 
noms  de  sulftdes  et  de  chlorides ; les  composés  basiques  par  sut 
fures  et  chlorures.  Ces  dénominations  ont  été  conservées  dans  le  * 
nomenclatures  allemande  et  anglaise. 

Quant  aux  combinaisons  hydrogénées  des  métalloïdes,  au  lie 
de  les  désigner  par  les  noms  de  chlorure,  d’oxyde,  d'azotui 
d’hydrogène,  etc,  on  les  connaît  plus  généralement  sous  les  nom 
d 'acide  chlorhydrique , {Veau,  d’ ammoniaque , d’ hydrogène  su 
furé,  etc. 

Fonctions  chimiques.  — Les  combinaisons  se  partagent,  connu 
on  l’a  vu  (49),  en  plusieurs  classes  suivant  la  fonction  qu’elle 
remplissent  à l’égard  les  unes  des  autres.  Nous  allons  par  que 
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qaes  exemples  chercher  h faire  ressortir  les  caractères  essen- 
tiels des  acides,  des  oxydes  ou  hydrates  métalliques,  ainsi  que 
des  sels  qui  résultent  de  leur  action  mutuelle.  Nous  reviendrons 
un  peu  plus  loin  sur  les  interprétations  relatives  à la  constitution 
de  ces  composés,  qui  représentent  les  fonctions  les  plus  impor- 
tantes de  la  chimie  minérale;  en  chimie  organique  elles  sont 
beaucoup  plus  nombreuses. 

51.  Acides.  — On  envisageait  autrefois  avec  Lavoisier  les 
deides  comme  des  combinaisons  devant  leurs  propriétés  spéciales 
à Y oxygène  qu’elles  renferment,  et  c’est  même  ce  qui  avait  porté 
Lavoisier  à donner  ce  nom  au  principe  actif  de  l’air.  On  ne  tenait 
aucun  compte  alors  des  éléments  de  l’eau  et  l’on  disait  que  l’acide 
sulfurique  est  la  combinaison  de  3 équivalents  d’oxygène  avec 
1 équivalent  de  soufre  ; cependant  le  composé  SO3  était  alors  in- 
connu. Mais  on  reconnut  bientôt  que  cette  interprétation  n’est  pas 
vraie  dans  tous  les  cas,  puisque  l’hydrogène  sulfuré,  doué  de  pro- 
priétés acides  fonctionne  comme  tel,  quoique  ne  renfermant  pas 
d’oxygène.  L’acide  chlorhydrique  connu  alors  sous  le  nom  d’acide 
muriatique,  était  censé  renfermer  de  l’oxygène.  Cette  opinion  a 
été  combattue,  dès  le  commencement  du  siècle,  par  H.  Davy,  qui 
a montré  que  ce  composé  ne  renferme  que  de  l’hydrogène  et  du 
chlore,  dont  la  nature  élémentaire  avait  été  mise  hors  de  doute 
par  Gay-Lussac  et  Thénard  et  par  lui-même.  Il  y avait  donc  des 
acides  énergiques  exempts  d’oxygène,  et  celui-ci  ne  constituait 
donc  pas  forcément  le  principe  acidifiant.  On  crut  en  conséquence 
devoir  partager  les  acides  en  acides  oxygénés  et  hyclracides.  C’est 
encore  Davy  qui  fit  voir  que  cette  distinction  est  inutile  et  que  les 
acides  oxygénés,  généralement  unis  aux  éléments  de  l’eau,  pou- 
vaient être  envisagés  comme  des  combinaisons  de  radicaux  oxy- 
, génés  avec  l’hydrogène.  Cette  opinion  a aussi  été  soutenue  par 
Dulong  et  se  trouve  généralement  adoptée  aujourd’hui. 

Le  caractère  chimique  fondamental  des  acides  est  de  donner 
avec  les  oxydes  métalliques  des  combinaisons  désignées  sous  le 
11  nom  de  sels. 

Avec  l’ancienne  théorie  de  Lavoisier,  l’acide  anhydre  s’unit 
directement  à l’oxyde,  par  exemple  : 


su 


S O3  -f  PbO  — 

Anhydride  Oxyde 

sulfurique.  de  plomb. 


S O3.  PbO 

Sulfate  d’oxyde 
de  plomb. 
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Az20&  + K2  O = Az20s.K20 

Anhydride  Oxyde  Azotate 

azotique.  de  potassium.  de  potassium. 

tandis  que  les  hydracides  donnent  lieu  à une  élimination  d’eau  : 

2HC1  + HgO  = IlgCl2  -j-  H20 

Acido  Oxyde  Chlorure  Eau, 

chlorhydrique.  de  mercure.  de  mercure. 

Il  est  facile  de  démontrer  cette  réaction  par  l’expérience.  11 
suffit  de  faire  passer  du  gaz  acide  chlorhydrique  sec  sur  de  l’oxyde 
rouge  de  mercure  contenu  dans  une  boule  de  verre.  La  réaction 
se  manifestera  déjà  à froid  par  le  changement  de  couleur  du 
produit  et  par  un  dégagement  de  vapeur  d’eau. 

Si,  au  contraire,  on  envisage  les  acides  comme  des  combinai- 
sons hydrogénées  résultant  de  l’action  de  l’eau  sur  les  anhy- 
drides, leur  action  sur  les  oxydes  métalliques  devient  tout  à fait 
analogue  à celle  des  hydracides. 

L’acide  sulfurique  S04H2  se  produit  par  l’union  de  l'eau  et  de  l’an- 
hydride sulfurique. 

SO3  -1-  H20  = S04H2. 

L’acide  azotique  a pour  composition  Az03H,  d’après  l’équation  : 

Az205  + H20  = 2Az03H. 

En  agissant  sur  les  oxydes,  ces  acides  forment  des  sels  par  double 
échange  : 

S04H2  -f  PbO  = SO'-Pb  4-  H2 O 
2Az O3 H -f  K2 O = 2Az08K  + II20. 

Comme  avec  les  hydracides,  il  y a formation  simultanée  d’eau 
et  les  groupements  (SO4),  (AzO3)  se  comportent  comme  des  radi- 
caux, analogues  au  soufre  ou  au  chlore. 

Les  métaux  décomposent  les  acides  oxygénés  proprement  dits 
ou  hydratés  comme  les  hydracides,  en  se  substituant  à l’hy- 
drogène : 


SOlH2  4- 

Zn 

= S04Zn 

+ 

H2 

Acide 

Zinc. 

Sulfate 

Hydrogène 

sulfurique. 

de  zinc. 

(1  moléc.). 

2HG1  + 

Zn 

= ZnCl2 

H2 

Acide 

Chlorure 

chlorhydrique. 

de  zinc. 

On  dit  souvent  que  dans  ces  réactions  c’est  l’eau  qui  est  décom- 
posée et  l’on  écrit  alors  ces  deux  équations  : 

SO3  -f  II2  O -f  Zn  = S03.ZnO  -f  H5 
2HC1  -f  H2 O -f  Zn  = ZnO  -f  2HC1  + H2 
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1 ‘ ZnO  + 2HCI-=  ZnCl*  + H*0. 

Ce  qui  montre  qu’il  est  inutile  de  faire  intervenir  l’eau  elle- 
même,  c’est,  que  la  réaction  se  passe  avec  l’acide  chlorhydrique 
tout  à fait  sec  et  le  zinc.  En  plaçant  ce  métal  dans  un  tube,  et  y 
faisant  passer  du  gaz  chlorhydrique  desséché,  il  se  dégage  un  gaz 
qu’on  recueille  sur  l’eau  et  qui  est  l’hydrogène. 

Nous  pouvons  donc  dire  qu’un  acide,  outre  ses  propriétés  or- 
ganoleptiques et  son  action  sur  les  réactifs  colorés,  est  un  com- 
posé hydrogéné  susceptible  d’échanger  son  hydrogène  contre 
un  métal  par  substitution  directe  ou  bien  par  sa  réaction  sur  les 
oxvdes  métalliques,  pour  donner  dans  ce  dernier  cas  un  sel  et  de 
l 'eau.  L’hydrogène  fonctionne  dans  ces  acides  comme  un  métal. 
l§i  d’autre  part  on  considère  les  acides  comme  composés  d’anhy- 
dride et  d’eau,  cette  dernière  joue  le  rôle  de  base. 

Aux  acides  correspondent  des  chlorures  d’acides  ou  chloracides , 
qu’on  obtient  en  général  par  l’action  du  perchlorure  de  phosphore 
sur  les  acides  ou  leurs  sels,  et  qui  régénèrent  les  acides  correspon- 
dants par  l’action  de  l’eau. (page  98). 

5 2.  Oxydes  et  hydrates  métalliques.  — Les  oxydes  mé- 
talliques peuvent  fixer  les  éléments  de  l’eau  comme  les  anhydrides 
acides  pour  donner  les  hydrates  correspondants  : 

K20  — |—  H*  O = 2KHO  ; GaO  + H2  O = CaH308. 


C'est  le  plus  souvent  sous  la  forme  d’hydrates  que  les  oxydes  mé- 


hydrate  plus  énergique,  au  moins  lorsqu’on  effectue  la  précipitation 
à froid,  beaucoup  d’hydrates  métalliques  se  dédoublant  à chaud. 


SO;Cu  -j-  2KHO  = SO;K2  + CuH202  (ou  CuO  + H20  à l’ébullition). 

Quelques  oxydes  métalliques  ne  forment  pas  d’hydrate,  tel 
est  l’oxyde  d’argent  Ag20.  Par  contre  certains  hydrates  sont  très 
stables  et  ne  perdent  les  éléments  de  l’eau  qu’à  une  température 
plus  ou  moins  élevée  (baryte,  chaux)  ou  sont  même  indécompo- 
sables par  la  chaleur,  telles  sont  la  potasse  KHO  et  la  soude  NaliO. 

Ces  derniers  hydrates  se  produisent  directement  par  substitu- 
tion d'un  atome  de  métal  à un  atome  d’hydrogène,  dans  une  molé- 
cule d’eau,  renfermant  HOH,  qui  dans  ces  cas  fonctionne  comme 
un  acide,  ce  qu’exprime  aussi  la  formule  K20.  IPO. 
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Dans  la  potasse,  le  potassium  est  uni  au  reste  de  l’eau  OU  ; ce 
résidu  intervient  très  souvent  dans  tes  réactions;  c’est  un  radical , L 


l’ hydroxyle  ou  oxhydryle. 

Certains  hydrates  métalliques  peuvent  fonctionner  non  seule- 
ment comme  base  à l’égard  des  acides,  mais  aussi  comme  acides 
à l’égard  d’autres  oxydes  ou  hydrates  métalliques.  Tels  sont  les 
hydrates  de  zinc  et  d’aluminium.  Ces  hydrates,  qui  sont  insolubles 
dans  l’eau,  se  dissolvent  dans  les  alcalis. 

53.  Sels.  — Ces  corps  résultent  de  l’action  des  acides  sur  les 
bases;  nous  avons  vu  plus  haut  dans  quelles  circonstances. 

Dans  les  réactions  de  cet  ordre,  les  caractères  de  l’acide  dispa- 
raissent, ainsi  que  ceux  de  la  hase.  Les  premiers  rougissent  le 
tournesol  bleu  ; les  secondes  bleuissent  le  tournesol  rouge.  Lors- 
que l’on  a affaire  à des  acides  énergiques  et  à des  hases  puis- 
santes, ces  deux  caractères  se  neutralisent  et  un  sel  neutre , dans 
l’acceptation  stricte  du  mot,  ne  doit  exercer  aucune  action  sur  les 
couleurs  végétales.  Tel  est  le  cas  pour  l’acide  azotique  et  la  po- 
tasse, si  l’on  a employé  des  quantités  équivalentes  de  ces  corps. 

Sels  acides.  — Ily  a des  acides  qui  renferment  dans  leur  mo- 
lécule plusieurs  atomes  d’hydrogène  susceptibles  d’ètre  échangés 
contre  un  ou  plusieurs  atomes  de  métal  (de  même  valeur).  De  ce 
nombre  est  l’acide  sulfurique  S03H20  ou  SO’TP.  En  agissant  sur 
une  molécule  de  potasse,  il  donne  naissance  à un  sel  en  quelque 
sorte  incomplet,  fonctionnant  encore  comme  un  acide  : 


S04H2  + Iv  HO  = S04KH  -f  H20. 

Le  sel  S04KH  est  un  sel  acide.  En  présence  d’une  nouvelle  mo- 
lécule de  potasse,  il  donnera  le  sel  neutre  SO’Tv2  : 

S04KH  + KHO  = SCPK2  -f  H20. 

L'acide  sulfurique  est  bibasique. 

L’acide  phosphorique  a pour  composition  brute  P04H3  ; il  peut 
donner  naissance  aux  sels  suivants  : 


P04KH* Phosphate  monopotassique. 

P04K2H Phosphate  dipolassique. 

P04K3... Phosphate  tripotassique. 


L’acide  phosphorique  est  tribasique. 

Ce  dernier  sel  est  dit  saturé.  Le  terme  neutre  souvent  employé 
en  par  cas  peut  induire  en  erreur;  dans  le  cas  actuel,  c’est  le 


formules  chimiques. 
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sel  dipotassique  qui  est  vulgairement  appelé  neutre,  quoiqu’il  ait 
une  réaction  alcaline.  Cette  dénomination  impliquerait  cependant 
l’idée  de  neutralité  sur  les  couleurs  végétales.  A ce  compte,  il 
iv  v aurait  que  peu  de  sels  réellement  neutres. 

L’expression  de  sel  acide  peut  aussi  se  trouver  en  défaut.  C’est 
ainsi  que  le  carbonate  monosodique  C03NaH  qui,  par  constitution, 
est  un  sel  acide,  possède  à l’égard  du  tournesol  un  caractère 
très  alcalin.  L'indication  par  les  préfixes  mono,  cli,  tri  précédant 

le  nom  du  métal  est  beaucoup  plus  précise. 

Ces  sels  acides,  en  perdant  les  éléments  de  l’eau  sous  l’influence 
de  la  chaleur,  donnent  des  anhydrosels,  qu’on  désigne  générale- 
ment parles  préfixes  méta  et  para  ou  pyro.  Ainsi  le  sulfate  acide 
de  potassium  donne  le  pyrosulfate. 

2SO‘KH  — H2  O = S207K2. 


Aux  phosphates  monosodique  etclisodiqiie  POLLNa  et  POLI  Na2 
correspondent  de  même  le  métaphosphate  P03Na  et  le  pyrophos- 
\ phate  P207Na2. 

La  quantité  d’hydrogène  contenue  dans  la  molécule  d’un  acide 
n’indique  pas  nécessairement  sa  basicité.  Pour  ne  pas  quitter  les 
acides  minéraux,  nous  citerons  les  acides  phosphoreux  et  hypo- 
phosphoreux , renfermant  l’un  et  l’autre  3 atomes  d hydrogène, 
comme  l’acide  phosphorique.  Mais  le  premier  ne  peut  en  échan- 
ger que  2 contre  un  métal;  le  second  seulement  1.  L’acide  phos- 
phoreux est  bibasique  ; l’acide  hypophosphoreux  est  seulement 
monobasique.  Quant  à l’acide  phosphorique  tribasique  il  faut  re~ 

| marquer  que  la  substitution  successive  des  3 atomes  d’hydrogène 
par  un  métal  ne  s’effectue  pas  avec  la  même  énergie. 

Sels  basiques.  — Il  existe  aussi  des  sels  basiques.  Ceux-ci  re- 
présentent un  sel  neutre  plus  une  ou  plusieurs  molécules  d’oxyde 
ou  d’hydrate  métallique.  Leur  existence  n’est  pas  liée  à la  nature 
de  l'acide,  mais  bien  à celle  du  métal;  le  plomb,  le  mercure,  le 
cuivre  et  quelques  autres  ont  surtout  une  tendance  à fournir  de 
semblables  sels.  Le  sous-azotate  de  bismuth,  les  azotates  basiques 
de  plomb,  de  mercure  en  sont  des  exemples.  Nous  verrons  com- 
ment on  peut  envisager  ces  combinaisons  (page  100). 

54.  Formules  chimiques.  — Les  formules  chimiques  in- 
troduites dans  la  science  par  Berzelius,  et  dont  nous  avons  fait 
usage  plus  haut,  représentent  non  seulement  la  nature  d’une 
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combinaison,  mais  aussi  les  rapports  numériques  des  éléments 
qui  la  composent  et  quelquefois  leur  groupement  présumé. 

La  formule  CaO  exprime  non  seulement  une  combinaison  de 
calcium  et  d’oxygène,  mais  une  combinaison  de  1 atome  = 40  de 
calcium  avec  1 atome  = 10  d’oxygène.  La  formule  II20  de  l’eau 
indique  que  la  molécule  de  ce  corps  renferme  2 atomes  d’hydro- 
gène (soit  2 volumes)  et  1 atome  d’oxygène  (=  16,  soit  1 volume); 
cette  formule  indique  en  outre  que  l’eau  à l’état  de  vapeur  oc- 
cupe deux  fois  plus  de  place  que  1 atome  d’hydrogène.  11  en  est 
de  meme  de  la  formule  de  l’acide  chlorhydrique  HCl. 

Etant  donnée  la  formule  d’un  corps,  il  est  facile  de  calculer 
sa  composition  centésimale  en  faisant  la  somme  des  poids  des 
éléments  qui  y entrent  et  rapportant  à 100  le  total  de  ces  élé- 
ments. Pour  le  cas  de  l’acide  sulfurique,  qui  pèse  98,  on  posera 
98  64  „ . 100x64 


la  proportion 


100 


x 


d’où  x — 


98 


etc,,  pour  avoir  la 


quantité  x d’oxygène,  etc.,  qu'il  renferme  pour  100  parties.  On 
résumera  les  résultats  comme  il  suit  : 


1 alome  de  soufre  = 32  ou  32,63 

4 atomes  d’oxygène  = 64  63,31 

2 atomes  d’hydrogène  = 2 2,04 


Total....  98  100,00 


Inversement,  ayant  reconnu  par  l’analyse  la  composition  cen- 
tésimale d’un  corps  ABC,  on  arrivera  à sa  formule  chimique,  c'est- 
à-dire  à connaître  le  nombre  des  atomes  de  A,  de  B et  de  C,  dont 
il  est  composé,  en  divisant  le  chiffre  centésimal  trouvé  pour 
chaque  élément  par  le  poids  atomique  de  celui-ci.  On  obtient 
ainsi  un  rapport  entre  le  nombre  d’atomes  de  chaque  corps  ; 
rapport  qu’on  réduit  par  le  calcul  à son  expression  la  plus  simple 
ou  à celle  qui  correspond  au  poids  moléculaire.  Etant  donnée  la 
composition  centésimale  de  l’acide  sulfurique  ci-dessus,  on  divi- 
sera successivement  32,65  de  soufre  par  32  ; 63,31  d’oxygène 
par  16  et  2,04  d’hydrogène  par  1;  on  arrive  ainsi  au  rapport 
gi,02Q4,08j.p,04  qUj  conduit  à l’expression  plus  simple  S‘OvH2. 

Une  formule  chimique  ne  doit  pas  uniquement  représenter  la 
composition  brute  d’un  corps,  mais  aussi  son  poids  moléculaire. 

La  formule  II20  de  l’eau  montre  que  ce  corps  renferme  en 
poids  2 p.  d’hydrogène  pour  16  p.  d’oxygène  = 18,  soit  1 pour  8; 
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> ggt  (^0  rapport  plus  simple  qu  exprime  la  loi  mule  en  équivalents 
f/O  =9. La  formule  en  équivalents  tic  l’acide  chlorhydrique  est  HCl 
et  représente  1 équivalent  d hydrogène  uni  a 1 équivalent  de 
chlore,  soit  1 +35,5=36,5,  poids  que  représente  aussi  la  molécule 
formée  de  1 atome  II  avec  1 atome  Cl. 

On  voit  clairement  que  ces  formules  en  équivalents  de  l’eau 
et  de  l’acide  chlorhydrique  ne  sont  plus  comparables,  car  si 
celle  de  l’acide  chlorhydrique  représente  toujours  une  molécule 
de  2 volumes,  la  quantité  d’eau  représentée  par  la  formule  HO 
ne  représente  que  la  moitié  de  ce  volume.  Pour  la  rapporter  au 
même  volume,  il  faut  donc  y faire  entrer  2 équivalents  d’hydro- 
gène et  2 équivalents  d’oxygène,  et  l’écrire  IHO\  De  même  les 
formules  en  équivalents  d’une  foule  d’autres  composés  doivent 
être  doublées,  si  on  veut  représenter  ces  composés  comme 
occupant  tous  le  même  volume  à l’état  gazeux  : c’est  ainsi 
que,  si  l’on  conserve  les  équivalents , il  faut  doubler  les  an- 
ciennes formules  de  l 'oxyde  de  carbone , de  Y anhydride  car- 
bonique, de  Y anhydride  sulfurique , de  Y hydrogène  sulfuré , du 
protoxyde  d’azote , etc.,  etc. 

CO  CO2  S O2  HS  AzO  ' etc. 

C20 2 C2Ofi  S2Oc>  H2S 2 A z2  O2  etc. 

Équations  chimiques.  — Lorsque  deux  corps  réagissent  l’un 
sur  l’autre,  c’est  toujours  par  molécules  complètes.  Pour  expri- 
mer par  écrit  une  semblable  réaction,  on  établit  une  équation  chi- 
mique. Dans  le  premier  membre  de  cette  équation,  on  fait  figurer 
les  corps  qui  entrent  en  réaction;  dans  le  second  membre,  ceux 
qui  prennent  naissance.  En  raison  de  l’indestructibilité  de  la  ma- 
tière, les  deux  membres  de  l’équation  doivent  être  numérique- 
ment semblables,  c’est-à-dire  qu’on  doit  trouver  le  même  nombre 
en  additionnant  les  poids  de  toutes  les  molécules  dans  chaque 
membre  de  l’équation.  En  voici  un  exemple  : 

Acide  Perchlorure  Chlorhydrine  Oxychlorure 

sulfurique.  de  phosphore.  sulfurique.  de  phosphore. 

S04H2  A-  PG15  = S03H  CI  -f  PO  Cl3  -h  HCl 
32  + 64  + 2 31  + 176,85  -32  + 48  + 1 + 35,37  31  + 16+  106,11  1+35,37 

98  207,85  116,37  153,11  36,37 


305,85 


305,85 
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Ces  équations  servent  donc  non  seulement  à indiquer  le  sens 
d’une  réaction  chimique,  mais  aussi  à faire  connaître  les  quan- 
tités de  produits  à obtenir,  ainsi  que  les  proportions  qu’il  faut 
employer  de  chacun  des  corps  réagissants. 

55.  Notation  dualistique  et  notation  unitaire.  — D’après 
la  définition  que  nous  avons  donnée  des  acides  (page  87),  ces  com- 
posés renferment  de  l'hydrogène  et,  si  on  les  assimile  aux  hvdra- 
cides,  cet  hydrogène  doit  être  envisagé  comme  uni  à un  radical 
oxygéné,  comme  il  est  uni  au  chlore  dans  l’acide  chlorhydrique. 
Il  entre  alors  comme  partie  constituante  dans  la  molécule.  La 
formule  de  l’acide  sulfurique  sera  donc  S04IP;  celle  de  l’acide 
azotique,  Az03ll,  etc. 

Pour  Lavoisier  et  ses  contemporains,  et  c’est  une  manière 
de  voir  encore  partagée  par  quelques  chimistes,  les  sels  résul- 
tent de  F union  d’un  acide  anhydre  avec  un  oxyde  et  ces  deux 
principes  restent  comme  tels  dans  les  sels.  Il  s’ensuit  que  les 
acides  eux-mêmes,  qui  sont  en  quelque  sorte  des  sels  dans  les- 
quels l’eau  joue  le  rôle  de  base,  renferment  de  l’eau  toute  formée. 
Aussi  dans  cette  manière  de  voir  faut-il  écrire  l’acide  sulfurique 
S03.H20  ; l’acide  azotique  Az2OMPO  ; l’acide  phosphorique 
P20\3IP0  ; l’acide  acétique,  C4II603.H20  (ou  en  équivalents  : 
SO\IIO;  AzO\HO ; PO\3HO;  C'PPO'.HO). 

Ces  formules  ne  représentent  pas  (sauf  pour  l’acide  sulfu- 
rique S03H20)  la  molécule  de  ces  acides,  mais  bien  le  double. 
L’acide  azotique  a pour  poids  moléculaire  Az03II,  comme  le 
montre  la  densité  de  vapeur  de  l’éther  azotique  (azotate  d’éthyle) 
Az03.C2H3;  de  même  la  molécule  de  l’acide  phosphorique  ren- 

ferme  P0‘H3=^(P20s.3H20)  et  l’acide  acétique,  C2H*02  ou  C2H302.  H 

(=5C4H603.H20)  comme  le  démontre  directement  sa  densité  de 

vapeur.  Or  dans  ces  formules,  les  éléments  de  l’eau  sont  en  quan- 
tité insuffisante  pour  donner  1 molécule  ou  un  nombre  entier  de 
molécules  d’eau  ; ces  acides  ne  peuvent  donc  renfermer  de  l’eau 
toute  formée  et  la  fixation  de  l’eau  sur  les  anhydrides  a lieu  dans 
ces  cas-là  en  produisant  2 molécules  d’acide  : 

Az208  -f  H20  = 2Az  O3  H 
P205  -f  3H20  = 2PÔk  H3. 

Aux  formules  des  acides,  envisagés  comme  produits  d’addition, 
correspondent  celles  de  leurs  sels: 


NOTATION  DUALISTIQUE  ET  NOTATION  UNITAIRE. 


H]|l 

I 

''' 

H J 
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ulfate  d’oxyde  de  potassium 

ou  de  potasse 

I;  ulfate  d’oxyde  de  calcium  ou 

de  chaux 

.zotate  d’oxyde  d’argent  ou 

d’argent 

’hosphate  neutre  d’oxyde  de 
sodium  ou  de  soude 


y 3 


S03.K20  ou  en  équivalents  S03.A0 
SO:,.CaO  — SO^.CaO 


Az205.Ag'0  — AzO*.AgO 

P20b.2Na20.H20  — FOKMaO.lIO 


de.,  etc.  La  formule  en  équivalents  du  sulfate  de  potasse  ne  rend 
ras  compte  de  la  bibasicité  de  l'acide  sulfurique  qui  donne  aussi 
in  sulfate  acide  S O*  KO.  S OUI  O ; il  faut  donc  doubler  la  formule  de 


'acide  sulfurique  et  l’écrire  S3 O*.  H2 O2. 

D’autre  part  la  formule  dualistique,  en  atomes,  de  l'acide  azo- 
tique Az20;i.H20  laisse  supposer,  ce  qui  n’est  pas,  que  cet  acide 
1 3st  bibasique.  La  molécule  des  composés  de  cet  ordre  ne  -peut  pas 
I être  représenté  par  une  formule  dualistique. 

La  notion  dualistique  a rencontré  un  appui  considérable  dans  la 
il  doctrine  électrochimique  de  Berzelius  qui,  le  premier,  l’a  figurée 
I par  des  formules  chimiques.  Pour  Berzelius,  tout  composé  résulte 
de  l'union  d’un  élément  électro-positif  (base)  avec  un  élément  élec- 
tro-négatif (acide).  Si  l’on  soumet  une  solution  d’un  sel  de  potasse 
à l’électrolyse,  la  base,  c’est-à-dire  la  potasse,  se  porte  au  pôle 
négatif  : c’est  l’élément  électro-positif  ; l’acide  qui  se  porte  au  pôle 
négatif  est  élément  électro-négatif.  Nous  verrons  (Electrochimie), 
que  ce  n’est  là  qu'une  apparence,  et  qu’en  réalité  ce  sel  se  décom- 
pose, comme  le  fait  le  sulfate  de  cuivre,  avec  mise  en  liberté  de 
métal  au  pôle  négatif  et  non  de  son  oxyde,  tandis  qu’au  pôle  posi- 
tif il  y a séparation  d’acide  sulfurique  avec  dégagement  d’oxygène. 
Ces  deux  modes  de  décomposition  se  représentent  parles  équations 
(en  équivalents)  : 


SO't.KO  = SO 3 -f  KO 
SO*CuO  ==  SO3  -f-  O + Cu. 


Si,  dans  le  premier  cas,  ce  n’est  pas  du  potassium  qui  est  mis  en 
liberté,  c’est  que  celui-ci  décompose  l’eau  avec  dégagement  d’hydro- 
gène et  formation  de  potasse. 

Les  formules  dualistiques  des  sels  représentent  un  des  modes  de 
leur  formation  : union  d’un  anhydride  avec  un  oxyde  ; en  réalité 
ce  sont  là  les  cas  les  moins  fréquents  de  formation  des  sels.  Elles 
expriment  aussi  la  décomposition  de  beaucoup  de  sels  par  la  cha- 
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leur;  mais  ils  sont  loin  de  se  dédoubler  tous  aussi  nettement. 

Un  des  inconvénients  des  formules  dualistiques  est  d’établir 
une  distinction  entre  les  liydracides  et  les  acides  oxygénés  d'une 
part  ; entre  les  sels  des  bydracides  (sels  haloïdes,  comme  les  a 
nommés  Berzelius)  et  les  sels  des  acides  oyxgénés,  d’autre  part. 

Nous  avons  déjà  exposé  (51  )la  théorie  de  Davy  à cet  égard,  théo- 
rie adoptée  par  Dulong,  en  1816.  Considérant  l’eau  d’hydratation 
comme  un  élément  essentiel  des  acides  oxygénés,  ces  savants  envi- 
sageaient ceux-ci  comme  formés  par  un  radical  uni  à de  l’hydro- 
gène. Les  sels  renferment  le  même  radical  et  diffèrent  des  acides 
par  le  remplacement  de  l’hydrogène  par  un  métal.  A l’acide  sulfu- 
rique (S04)H2  correspondent  les  sulfates  (S04)MH  et  (S04)M2;  à 
l’acide  azotique  (AzG3)lI,  les  azotates  (Az03)M,  etc.,  etc.,  comme 
les  chlorures  CIM  correspondent  à l’acide  chlorhydrique  GUI. 

Ce  sont  là  des  formules  unitaires , qui  se  sont  presque  univer- 
sellement substituées  aux  formules  dualistiques.  La  nomenclature 
des  sels  ainsi  envisagés  doit  être  légèrement  modifiée,  car  si  l’on 
n’y  admet  pas  la  présence  d’un  oxyde  métallique  tout  formé  on 
ne  peut  dire  qu’ils  constituent  des  sels  d’oxydes  mais  des  sels  de 
métaux.  On  ne  dira  donc  pas  sulfate  de  potasse  ou  d’oxyde  de  po- 
tassium, mais  sulfate  de  potassium;  azotate  de  calcium  au  lieu 
d’azotate  de  chaux,  comme  on  dit  chlorure  de  potassium,  etc. 

56.  Atomicité.  — L’expérience,  qui  a conduit  à la  connais- 
sance des  lois  de  Gay-Lussac,  montre  que  1 volume  ou  1 atome 
d’hydrogène  ne  s’unit  pas  indifféremment  à 1 atome,  soit  à son 
volume,  d’un  autre  corps  simple  quelconque  à l’état  gazeux.  Ceci 
a lieu  pour  le  chlore,  tandis  qu’il  faut  2 volumes  ou  atomes  d’hy- 
drogène pour  satisfaire  l’affinité  de  1 volume  ou  atome  d'oxygène. 
En  résumé,  les  combinaisons  formées  par  l’hydrogène  avec  les 
métalloïdes  représentent  4 types  : 

1 vol.  de  chlore  el  1 vol.  d’hydrogène  donnent  2 vol.  ou  1 molécule  HCl 

1 — d’oxygène  et  2 — — 2 — 1 — H20 

1 — d’azote  et  3 — — 2 — 1 — H*Az 

1 — de  carbone(vaprhyp.)et4  — — 2 — 1 — H4G 

On  voit  par  là  que  le  chlore,  l’azote,  le  carbone  n’ont  pas  la 
même  valeur  ou  capacité  de  combinaison  et  si  l’on  remplace 
l’expression  de  volume  par  celle  d 'atome,  on  rendra  compte  de  cette 
différence  en  disant  que 
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Le  chlore  est  monatomique  ou  mono  calent. 

L’oxygène  est  diatomique  bivalent. 

L’azote  est  triatomique  trivalent. 

Le  carbone  est  tétratomique  quadrivalent. 

L’atome  de  chlore  équivaut  à 1 atome  d hydrogène,  et,  dans  le 
i|  ait,  le  chlore  peut  se  substituer  atome  pour  atome  à l’hydrogène 
I tans  un  grand  nombre  de  combinaisons  organiques. 

L’atome  d’oxygène  au  contraire  équivaut  à 2 atomes  d’hydro- 
| gène  ou  à 2 atomes  de  chlore  et  si  cet  élément  se  substitue  à ces 
: derniers,  ce  sera  suivant  ce  rapport.  Dans  l’anhydride  sulfurique, 
J on  peut  remplacer  1 atome  d’oxygène  par  2 atomes  de  chlore.  Dans 
I l’alcool,  on  peut  substituer  1 atome  d’oxygène  à 2 atomes  d’hydro- 
ij  gène. 

De  même,  1 atome  d'azote  équivaut  à 3 atomes  d’hydrogène  ; 

1 atome  de  carbone  à 4 atomes  d’hydrogène. 

Dans  les  combinaisons  hydrogénées  ci-dessus,  les  affinités  du 
| chlore,  de  l’oxygène,  etc.,  ou,  comme  on  dit,  leur  atomicité , sont 
complètement  satisfaites  ; ces  combinaisons  sont  dites  saturées  ; 
on  ne  pourrait  y fixer  une  plus  grande  quantité  d’hydrogène. 

Le  chlore  étant  équivalent  à l’hydrogène,  c’est-à-dire  monato- 
mique, il  devra  en  se  combinant  aux  autres  métalloïdes  donner 
des  combinaisons  du  même  type.  Telles  sont  les  combinaisons 

Cl20  ; Cl3Az  ; CPC. 

Une  même  combinaison  pourra  renfermer  à la  fois  du  chlore  et 
de  l’hydrogène;  mais  pour  que  l’atomicité  du  métalloïde  soit  sa- 
tisfaite, il  faudra  qu’il  soit  uni  à un  nombre  d’atomes  monovalents 
représentant  son  atomicité.  C’est  ainsi  que  l’on  connaît  les  combi- 
naisons IIÜC1  (acide  hypochloreux),  IICCP  (chloroforme),  etc. 

• Pour  faire  ressortir  l’atomicité  d’un  élément  dans  la  notation 
écrite,  on  fait  suivre  le  symbole  de  l’élément  de  un  ou  plusieurs 
accents  ou  d’un  chiffre  romain,  placés  en  exposants  : CT;  O"; 
Az'"  ; CIV  ; c’est  ce  qu’a  fait  en  premier  lieu  M.  Odling. 

57.  Atomicité  variable.  Formules  atomistiques.  — ■ Les  com- 
binaisons formées  par  les  métalloïdes  avec  l’hydrogène  indiquent 
leur  atomicité  par  rapport  à ce  dernier.  Mais  ce  n’est  là  en  quelque 
sorte  qu’une  valence  relative.  Le  phosphore,  comme  l’azote,  est 
triatomique  par  rapport  à l’hydrogène  avec  lequel  il  forme  la  com- 
binaison PH3;  il  peut  aussi  l’être  par  rapport  au  chlore  comme  le 
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témoigne  l'existence  du  triclilorure  PCF.  Mais  cette  dernière  com- 
binaison n’est  pas  saturée  de  chlore,  car  elle  peut  encore  en  fixer 
2 atomes  pour  donner  le  perchlorure  PVC13,  dans  lequel  le  phos- 
phore est  pentatomique . Ainsi  un  corps  peut  manifester  plusieurs 
atomicités  suivant  l’élément  avec  lequel  il  se  combine.  Le  phos- 
phore est  également  pentavalent  dans  l’oxychlorure  POG13.  Si  l’on 
veut  exprimer  les  échanges  d’affinités,  on  sépare  les  uns  des  autres 
les  symboles  des  éléments  par  des  traits  d’union  : 


O"  = pv  = Cl3 


ou 


O"  = P 


■cr 

Cl' 

Cl' 


qui  indiquent,  dans  le  cas  cité,  que  le  phosphore  pentatomique  est 
combiné  d’une  part  avec  un  atome  d’oxygène  bivalent  ; d’autre 
part  avec  3 atomes  de  chlore  monovalent. 

Le  soufre,  bivalent  à l’égard  de  l’hydrogène,  peut  être  quadriva- 
lent  par  rapport  au  chlore  ou  à certains  radicaux  monatomiques. 

•Le  carbone,  d’après  sa  combinaison  saturée  avec  l’hydrogène, 
est  quadriv aient.  Il  forme  avec  l’oxygène  deux  combinaisons  : 
l’oxyde  de  carbone  CO  et  l’anhydride  carbonique  CO2.  Dans  la  pre- 
mière, le  carbone  est  diatomique,  mais  ses  atomicités  ne  sont  pas 
satisfaites.  On  peut  en  effet  fixer  un  nouvel  atome  d’oxygène  O" 
sur  l’oxyde  de  carbone,  ou  bien  2 atomes  de  chlore  Ci' 

CO. O CO . Cl2. 


Dans  les  composés  CO. O ; CO. CP,  on  voit  le  groupe  CO  ou  oxyde 
de  carbone  fonctionner  comme  un  radical  diatomique,  le  carbo- 
nyle.  lien  est  de  même  del’anhydride  sulfureux  (SO2)",  susceptible 
de  se  combiner  à 2C1  pour  donner  le  chlorure  de  sulfuryle( S02)"CP. 
L’anhydride  carbonique  et  l’anhydride  sulfurique  au  contraire  sont 
des  composés  saturés. 

Les  métaux  ne  forment  pas  avec  l’hydrogène  de  combinaisons 
susceptibles  de  marquer  leur  atomicité.  Par  contre,  ils  se  combi- 
nent tous  au  chlore,  élément  monatomique  comme  l’hydrogène; 
mais  tandis  que  1 atome  de  certains  métaux  ne  peut  pas  fixer  plus 
de  1 atome  de  chlore,  d’autres  métaux  en  fixent  2 atomes,  d’autres 
davantage;  dans  certains  cas,  un  métal  peut  fixer  le  chlore  en 
plusieurs  proportions  et  manifeste  donc  plusieurs  atomicités. 

Le  potassium  dont  le  chlorure  saturé  renferme  Iv  Cl  est  monatomique. 

Le  baryum  — — — Ba"Cl2  est  diatomique. 

L’or  — — — Au"'Cl3  est  triatomique. 
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Le  vanadium 
Le  tungstène 


TiIVCl4  est  tétratomique. 
VvClü  est  penlatomique. 
TuvlGLé  est  hexatomique. 


L’étain  est  tétratomique  comme  le  titane,  mais  il  forme  aussi 
IU1  biclilorure  Sn"CP  et  peut  fonctionner  comme  diatomique. 
Quant  au  titane,  outre  le  tétrachlorure,  il  forme  un  chlorure  de 
la  forme  TPCP  ou  sesquichlorure.  La  densité  de  vapeur  de  ce 
corps  montre  que  sa  molécule  est  bien  TPCP,  mais  non  TiCP  qui 
indiquerait  que  le  titane  peut  être  triatomique.  La  molécule  ren- 
ferme donc  2 atomes  de  titane.  Ces  deux  atomes  ne  sont  pas  indé- 
pendants l’un  de  l’autre,  mais  sont  unis  en  échangeant  une  ato- 
micité de  manière  qu’il  en  reste  pour  chacun  3 de  libres,  qui  sont 
satisfaites  par  le  chlore  : CP'e  TiIV-TiIVE  CP.  Ainsi,  tandis  que 
l'atome  de  titane  est  quadrivalent,  le  groupe  de  2 atomes  est 
hexa valent  (Ti2)VI. 

Telle  est  aussi  la  constitution  qu’on  prête  au  perchlorure  de  fer, 
au  sesquichlorure  de  carbone.  Le  carbone  jouit  principalement  de 
la  propriété  de  s’accumuler  en  grande  quantité  dans  une  molé- 
cule en  se  soudant  atome  à atome  avec  échange  d’affinité,  et 
c’est  à ce  caractère  qu’est  due  la  multiplicité  infinie  des  combi- 
naisons organiques.  On  trouvera  dans  cette  partie  du  Traité  les 
développements  concernant  la  constitution  de  ces  composés. 

Les  métaux  peuvent  fixer  certains  radicaux  hydrocarbonés  mo- 
natomiques,  les  radicaux  d’alcool,  formant  ainsi  des  combinaisons 
dites  organométalliques.  Ces  combinaisons  se  prêtent  souvent 
mieux  que  les  chlorures  à la  fixation  de  l’atomicité  d’un  métal.  Nous 
ne  citerons  ici  qu’un  exemple.  Le  plomb  forme  un  chlorure  PbCP 
dans  lequel  il  est  diatomique  ; il  paraît  en  outre  former  un  té- 
trachlorure Pb1vCP  dans  lequel  il  est  tétratomique;  mais  cette 
combinaison  est  très  instable  et  de  composition  plutôt  probable 
que  démontrée.  Mais  on  connaît  une  combinaison  bien  définie  du 
plomb  avec  quatre  radicaux  éthyle,  Pb,vEt4,  de  plus  les  combi- 
naisons mixtes  PbIVEt3Cl  et  PbEPCP  qui  mettent  en  toute  évi- 
dence la  tétratomicité  du  plomb. 

Les  combinaisons  oxygénées  ne  permettent  pas  de  conclure  à 
l’atomicité  des  éléments  auxquels  est  combiné  l’oxygène  ; étant  dia- 
tomique, celui-ci  peut,  comme  tous  les  éléments  polyatomiques, 
s unir  à lui- même  dans  une  molécule,  de  sorte  que  l’union  de  deux 
atomes  (P  peut  être  diatomique  comme  un  seul  atome  ; c’est  ce 

I.  — Chimie  minérale.  7 
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qu’exprime  la  formule  - O - O"-  ■ Le  peroxyde  d’hydrogène  ou  eau 
oxygénée  IIO -OH  en  est  l’exemple  le  plus  simple. 

Dans  X anhydride  sulfureux  cité  plus  haut,  radical  diatomi- 
que, SO2,  on  peut  envisager  le  soufre  comme  diatomique  s/^i  ou 

comme  tétratomique  ()-Slv=:0;  dans  la  première  manière  de 
voir,  les  deux  atomes  d’oxygène  sont  rivés  l’un  à l’autre;  dans  la 
seconde,  ils  sont  séparés.  Dans  X anhydride  sulfurique  SO*,  on 
peut  admettre  les  groupements 

yO 

0 = S"/  | 0 = SV1  = 0. 

x0  II 

O 


Q„/o\o 
b \o/ 


L’hexatomicité  du  soufre  n’étant  pas  autrement  justifiée,  le 
dernier  groupement  est  peu  probable. 

Le  chlorure  de  sulfuryle  S02C12  peut  se  représenter  par  les 
groupements 

c/O  — Cl  ria  _ c/  | 

S\0-G1  0U  U ~\l) 


Dans  le  premier,  la  liaison  entre  les  2 atomes  d’oxygène  est 
rompue  et  chaque  atome,  reprenant  sa  diatomicité  propre,  en 
échange  une  avec  le  soufre,  une  autre  avec  le  chlore  fixé  sur  la 
molécule.  Le  soufre  est  resté  diatomique.  Dans  le  second,  beau- 
coup plus  probable  d’après  les  caractères  de  la  combinaison,  il 
est  devenu  tétratomique  en  fixant  Cl'2,  tandis  que  le  groupe  O2 
reste  intact.  Il  en  est  de  même  pour  le  second  groupement  de 
l’anhydride  sulfurique,  qui  conduit  à l’acide  (H0)2=S02. 

Dans  les  nombreux  acides  du  chlore  on  peut  admettre  de  même 
que  le  chlore,  restant  monatomique,  est  uni  à une  chaîne  d’atomes 
d’oxygène,  par  exemple  Cl-O-O-OH,  ou  qu’il  est  polyvalent 

comme  dans  O = C1\q jj,  mais  aucune  preuve  directe  ne  peut  être 

invoquée  pour  la  polyatomicité  du  chlore  ; il  n’en  est  pas  de  même 
pour  l’iode,  qui  est  triatomique  dans  le  trichlorure  d’iode  ICI3. 

Le  mode  de  groupements  dont  les  formules  ci-dessus  expri- 
ment la  possibilité  est  d’une  grande  utilité  pour  expliquer  le  mé- 
canisme d’une  foule  de  réactions  chimiques.  Il  est,  comme  on  le 
voit,  sujet  à interprétation;  aussi  ne  faut-il  pas  y voir  l’expres- 
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sion  d’une  vérité  démontrée.  On  voit  en  outre  que  l’atomicité  des 
éléments  peut  être  douteuse  ou  discutable  et,  pour  les  métaux 
surtout,  une  classification  basée  uniquement  Sur  ce  caractère  est 
q u e 1 q u e f o i s a rb  1 1 rai r e . 

Formules  atomistiques.  — Les  combinaisons  analogues  au 
, chlorure  de  sulfuryle,  au  chlorure  de  carbonyle,  à l’oxychlorure 
de  phosphore  POC13,  ou  chlorure  de  phosphoryle,  que  nous  avons 
eu  l’occasion  de  citer,  sont  susceptibles  de  réactions  nombreuses 
dans  lesquelles  les  groupes  S02,C0,P0  restent  intacts,  avec  l’ato- 
micité que  leur  assigne  leur  nature  : ce  sont  des  radicaux.  Leur 
réaction  fondamentale  est  celle  que  leur  fait  éprouver  l’eau  : 


(AzOs)'Cl  -f 

II  OH 

= (Az02)'0H 

+ 

HCl 

Chlorure  d’azotyle. 

Eau. 

Acide  azotique. 

(S02)"C18  -f 

2HOH 

= (SOT(OH)2 

-h 

2HC1 

Chlorure  de  sulfuryle. 

Eau. 

Acide  sulfurique. 

(C02)"C12  + 

2HOH 

= (CO)"  (OH)2 

+ 

2HCI 

Chlorure  de  carbonyle. 

Acide  carbonique. 

(Phosgène.) 

(PO)"' Cl3  + 

3H20 

= (PO)"'(OH)3 

+ 

3HCI 

Chlorure  de  phosphoryle. 

Acide  phosphorique. 

Nous  arrivons  ainsi  pour  les  acides  ci-dessus  à des  formules 
dans  lesquelles  figure  le  même  radical  que  dans  les  chlorures 
correspondants,  unis  à des  groupes  monatomiques  (OH),  l’oxhy- 
dryle,  équivalant  chacun  à 1 atome  de  chlore.  C’est  là  une  ma- 
nière très  fréquente  de  représenter  aujourd’hui  les  acides  ; le 
nombre  de  radicaux  OH  y indique  la  basicité. 

En  perdant  les  éléments  de  l’eau,  les  acides  conduisent  aux 
anhydrides  : 

2(Az02)  (OH)  — H“0  = (Az02)20  (Oxyde  d’azotyle  ou  anhydride  azotique). 

(CO)  (OU)2  — H20  CO.  O (Oxyde  de  carbonyle  ou  anhydride  carbonique). 


Pour  ce  dernier  acide,  la  déshydratation  a lieu  spontanément  à 
la  température  ordinaire. 


.OH 

(PO)"'  f OH 

xOII 

Acide  phosphorique. 


H20  = (PO)"' 


(Acide  métaphosphorique). 


L’acide  métaphosphorique  est  un  anhydride  imparfait  : sa  dés- 
hydratation complète  porterait  sur  une  double  molécule,  une  seule 
molécule  ne  pouvant  fournir  de  l’eau  : 
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2 (PO) O. OH  - H-0  = po [ 0^0 

Anhydride  phospliorique. 

Enfin,  l’acide  phospliorique  peut  encore  fournir  un  aulre  an- 
hydride, en  perdant  1 molécule  d’eau  par  double  molécule. 


Oïl 

(PO)"'fOH 

''OH 

OH 

(PO);"£OH 

X01I 


OH 


— II20  = 


lPO)^oiI 

O = 

(PO)'^OH 
v ' xOH 

Acide  pyrophosphorique. 


(P2oq  (oii)4. 


Dans  ce  cas,  c’est  un  atome  d’oxygène  qui  réunit  les  deux 
restes  PO(OIi)2.  Tous  les  éléments  polyatomiques  peuvent  ainsi 
servir  de  trait  d’union  entre  deux  radicaux  simples  ou  composés. 

Les  hydrates  métalliques  représentent  de  même  un  ou  plusieurs 
atomes  de  métal  unis  à de  l’oxhydryle,  suivant  leur  atomicité. 
Voici  quelques  exemples  de  la  notation  de  ces  hydrates: 


Formules  dualistiques. 

Potasse  K20.H20 

Chaux  Ca0.H30 

Hydrate  de  bismuth  Bi203.3H20 
Hydrate  platinique  Pl02.2H20 

Hydrate  ferrique  Fe203.3H20 


Formules  unitaires. 


K(0H) 

Ca"(0H)2 

Bi'"(OH)3 

Ptn(0H)4 


(Fe2)VI(0H)6  ou 


Fen'(0H)3 

FeIl * IV(0H)3 


Il  existe  un  grand  nombre  de  combinaisons  métalliques  qui 
renferment  de  l’oxhydryle  en  même  temps  qu’un  radical  acide.  On 
a ainsi  les  sels  basiques  hydratés  tels  que  : 


AzO3  — Biw=  (OH)2  Sous-azotate  de  bismuth. 

C03  = (Cu — OH)2  Malachite  (carbonate  basique  de  cuivre). 


A côté  de  ces  sels  basiques  hydratés  se  trouvent  des  sels  anhy- 
dres. Dans  ceux-ci  l’hydrogène  des  groupes  OII  est  lui-même 
remplacé  par  du  métal  comme  dans  le  turbith  minéral . 


Sni(H|’’-o)H8"  (oi  SO‘Hg.2HgO) 

Ou  bien  le  sel  basique  est  envisagé  comme  renfermant  un 
hydrate  métallique  à côté  du  métal  lui-même.  Tel  est  le  carbonate 
basique  de  plomb  ou  céruse. 
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C03/(PbOH)' 

\Pb" 

CO3  \(PbOII)' 


Les  oxychlorure  s ont  une  constitution  analogue  à celle  des  sels 
briques  : 

BiO.Cl  (Fe2)  j ftH) 


Chlorure  de  bismuthyle.  Chlorure  ferrique  basique. 

Dans  beaucoup  de  sels  métalliques  on  a été  amené  à admettre 
la  présence  des  radicaux  oxygénés  semblables  au  bismuthyle 
(BF'O)'  comme  remplaçant  l’hydrogène;  tels  sont  Yuranyle  UO2, 
le  ferry  le  t le  stibyle,  le  vanadyle , etc. 


CLASSIFICATION  DES  ÉLÉMENTS. 


58.  — Les  éléments  peuvent  se  classer  suivant  la  fonction  que 
jouent  leurs  combinaisons  oxygénées  en  métalloïdes  et  métaux, 
quoique,  comme  nous  l'avons  déjà  fait  ressortir,  on  ne  puisse 
assigner  une  délimitation  tranchée  à ces  deux  classes  de  corps. 
Les  métalloïdes  et  les  métaux  eux-mêmes  peuvent  être  groupés 
en  plusieurs  séries.  Ce  qui  caractérise  principalement  les  métal- 
loïdes, c’est  le  caractère  acide  de  la  plupart  de  leurs  combinai- 
sons oxygénées,  tandis  que  les  métaux  donnent  tous  naissance  à 
des  oxydes  basiques.  Il  en  est  cependant  qui  forment  en  outre 
des  acides  bien  caractérisés. 

Métalloïdes.  — Certaines  analogies  chimiques  les  ont  fait  clas- 
ser depuis  longtemps  par  Dumas  en  quatre  groupes  : 


Fluor 

Oxygène 

Azote 

Bore 

Chlore 

Soufre 

Phosphore 

Brome 

Sélénium 

Arsenic 

Carbone 

Iode 

Tellure 

Antimoine 

Silicium. 

Cette  classification  repose  sur  la  distinction  qui  caractérise  leurs 
combinaisons  hydrogénées,  c’est-à-dire  sur  leur  atomicité.  C’est 
une  classification  naturelle,  qui  s’est  imposée  avant  même  la  théo- 
rie de  1 atomicité  ; elle  marque  le  premier  pas  vers  cette  théorie. 
Le  bore,  qui  dans  cette  première  classification  est  placé  à côté  du 
carbone  et  du  silicium,  ne  l’est  que  par  des  apparences  d’ordre 
physique.  Ces  derniers  sont  des  éléments  tétratomiques,  tandis 
que  le  bore  est  nettement  triatomique  et  fait  plutôt  partie  de  la 
classe  de  l’azote.  Nous  l’étudierons  à la  suite  de  celle-ci,  dont  il  se 
distingue  pourtant  malgré  sa  triatomicité. 
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Quant  à l’hydrogène,  il  reste  en  dehors  de  cette  classification,  et 
si,  malgré  son  caractère  chimique  qui  le  range  .en  tête  des  métaux, 
on  veut  le  conserver  parmi  les  métalloïdes,  il  faut  lui  assigner  une 
place  spéciale. 

Voici  comment  se  classent  les  combinaisons  hydrogénées  des 
métalloïdes,  dont  la  molécule  occupe,  comme  on  l’a  vu,  2 vo- 
lumes : 

Hydrure  d’hydrogène.  H2 


Chlorure  d’hydrogène TI  Cl 

Bromure  — H Br 

Iodure  — Il  I 

Fluorure  — TI  Fl 

■ 

Ammoniaque TFAz 

Hydrogène  phosphoré II3P 

— arsénié H3As 

— antimonié TI3Sb 

Hydrure  de  bore H3Bo 


Eau H2  O 

Hydrogène  sulfuré H2S 

— sélénié H2Se 

— telluré H2Te 

Carbure  d’hydrogène H4C 

Siliciure  — H4Si 


Ainsi,  1 atome  de  chlore  s’unit  à 1 atome  d’hydrogène  ; il  en  est 
de  même  du  brome,  de  l’iode,  du  fluor,  et  l’on  ne  connaît  pas  de 
combinaisons  faites  dans  d’autres  proportions.  Les  combinaisons 
en  question  sont  toutes  douées  d’un  caractère  acide  très  pro- 
noncé. Ce  sont  des  hydracides , soit  : les  acides  chlorhydrique , 
bromhydrique , iodhyclrique,  fluorhydrique . Mis  en  présence  du 
zinc  ou  de  certains  autres  métaux,  ils  provoquent  un  dégagement 
tumultueux  d’hydrogène,  dont  le  métal  vient  prendre  la  place, 
pour  donner  un  chlorure  : 


2H  Cl  + Zn  = H2  -f-  Zn  Cl2. 

La  seconde  classe  de  composés  comprend  l’eau,  ou  oxyde  d'hy- 
drogène. Ces  composés  renferment  2 atomes  d’hydrogène  dans  la 
molécule,  unis  à 1 atome  de  l’autre  élément.  Le  caractère  acide 
de  ces  combinaisons  est  très  peu  prononcé.  Ils  sont  nuis  pour 
l’eau,  très  faibles  pour  les  hydrogènes  sulfuré,  sélénié,  telluré, 
qu’on  nomme  souvent  acides  suif  hydrique , sèlénhydrique,  tellur- 
hydrique.  L’eau  a depuis  longtemps  été  considérée  comme  un 
oxyde  indifférent,  jouant  tantôt  le  rôle  de  base,  tantôt  le  rôle 
d’acide. 

L’hydrogène  peut  s’unir  à une  plus  grande  quantité  d’oxygène, 
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:i  pour  donner  un  bioxyde  ou  peroxyde  H1 202  (eau  oxygénée).  Le 
1 soufre  donne  un  persulfure  IFS2  ou  ILS3  (?). 

La  troisième  classe  des  composés  hydrogénés  est  celle  que  pro- 
! duisent  l’azote,  le  phosphore,  l’arsenic,  l’antimoine.  Ces  corps  ren- 
j ferment  3 atomes  d’hydrogène  unis  à 1 atome  d’azote,  etc.  La 
I principale  de  ces  combinaisons,  X ammoniaque,  possède  des  pro- 
priétés alcalines  très  prononcées.  Ces  propriétés  sont  faibles  ou 
| nulles  dans  les  congénères  de  l’ammoniaque. 

La  quatrième  et  dernière  classe  comporte  les  hydrures  de  car- 
bone IPC  et  de  silicium  IFSi,  renfermant  4 atomes  d’hydrogène 
dans  la  molécule.  Nous  n’insisterons  pas  ici  sur  le  rôle  de  ces 
composés.  Nous  devons  seulement  ajouter  que  les  combinaisons 
que  forme  le  carbone  avec  l’hydrogène  sont  innombrables.  C’est 
un  point  qui  sera  spécialement  étudié  dans  la  chimie  organique  (1). 

L'ordre  qui  sera  suivi  dans  l’étude  des  métalloïdes  est  celui  de 
leur  atomicité  par  rapport  à l’hydrogène  et,  pour  chaque  groupe, 
celui  de  leur  poids  atomique  en  commençant  par  le  moins  élevé. 
Nous  avons  pourtant  cru  utile,  pour  les  besoins  de  l’exposition, 
d’y  déroger  en  un  point.  L’importance  capitale  de  l’oxygène  et 
celle  de  l’eau  nous  ont  déterminés  à placer  l’étude  de  cet  élément 
à la  suite  de  celle  de  l’hydrogène. 

Métaux.  — L’hydrogène  s’unit  aussi  a un  grand  nombre  de 
métaux,  pour  donner  des  hydrures;  mais  ceux-ci  ne  peuvent  ser- 
vir de  base  à une  classification. 

On  a d’abord  rangé  ces  éléments  d’après  leurs  caractères  exté- 
rieurs et  les  caractères  de  leurs  oxydes.  Plus  tard,  Thénard  les  a 
classés  suivant  l’énergie  de  leur  affinité  pour  l’oxygène.  Nous 
n’insisterons  pas  ici  sur  la  valeur  de  cette  classification  et  de  la 
précédente.  L’une  et  l’autre  conduisent  à cette  distinction  encore 
usuelle  entre  les  métaux  alcalins,  alcalino-terreux  et  terreux  et  les 
métaux  lourds  ou  proprement  dits,  au  nombre  desquels  sont  les 
métaux  précieux. 

Aujourd’hui  les  métaux,  comme  les  métalloïdes,  sont  de  préfé- 
rence classés  d’après  leur  atomicité  et  rien  n’empêche,  dans  les 
grands  groupes  ainsi  tracés,  d’admettre  des  sous-groupes  réunissant 

(1)  La  chimie  organique  a été  1res  bien  définie  par  Gerhardt  la  chimie  du  carbone. 

Elle  est  soumise  aux  mêmes  lois  que  la  chimie  des  autres  éléments,  et  ne  diffère  de 
celle-ci  que  par  la  variété  infinie  de  combinaisons  qu’elle  comporte.  (Voir  Chimie 
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plusieurs  métaux  suivant  leur  caractère  spécial.  (Voir  Métaux.) 

Dans  ce  mode  de  groupement  naturel  des  éléments  on  observe 
cértaines  gradations  dans  leurs  propriétés  physiques  et  chimiques 
suivant  la  valeur  de  leurs  poids  atomiques. 

Un  autre  point  mérite  d’être  mis  en  évidence,  c’est  la  différence 
que  l’on  observe  d’un  poids  atomique  à un  autre  dans  une  même 


série  d’éléments.  Dumas  a montré  pour  les  séries  les  mieux  carac- 
térisées que  les  poids  atomiques  diffèrent  à très  peu  près  suivant 
une  progression  arithmétique  dont  la  raison  est  16  (en  prenant 
les  équivalents  au  lieu  des  poids  atomiques,  comme  l’a  fait 
Dumas,  cette  raison  est  8 ou  n fois  8).  Voici  trois  de  ces  séries 
avec  les  poids  atomiques  en  chiffres  ronds. 


Oxygène 

Soufre 

Sélénium 

Tellure 


Différences. 

Lithium 


IG 
32 
79  ' 

128  I 3x16 


16 

3x16 


Sodium 

Potassium 

Rubidium 

Césium 


Différences, 

^ i i6 
23 


Différences. 


= 39 
: 83 


16 

3x16 


133  3 x 16 


Magnésium: 


91 


Calcium  — 40  J 


16 

3X16 


Strontium  = 87 
Baryum  =137  I 3 X 16 


59.  Groupement  périodique  des  éléments.  — On  doit  à 
M.  Mendeléeff  une  classification  des  éléments  fondée  sur  des 
rapprochements  du  même  ordre,  mais  d’une  application  plus 
générale  et  qui  établit  que  les  propriétés  des  éléments  se  trouvent 
en  relation  périodique  avec  leurs  poids  atomiques.  M.  iNewlands 
avait  déjà  en  1864  proposé  une  classification  analogue. 

M.  Mendeléeff  range  les  éléments  d’après  la  progression  dé  leurs 
poids  atomiques,  en  les  disposant  en  deux  systèmes  de  séries  : les 
unes  horizontales,  les  autres  verticales.  Dans  les  séries  horizon- 
tales sont  disposés  les  éléments  se  rapprochant  par  leur  poids 
atomique,  mais  dont  les  propriétés  se  modifient  graduellement  de 
manière  à parcourir  une  période  qui  se  retrouve  plus  ou  moins 
modifiée  dans  les  séries  horizontales  suivantes  : 

Les  séries  verticales  comprenant  les  éléments  qui  se  rapprochent 
parleurs  propriétés  etdont  lepoidsatomiqueva  en  croissant.  Ce  sont  | 
les  familles  naturelles  renfermant  par  exemple  le  lithium,  sodium, 
potassium,  etc.  ; c’est-à-dire  les  métaux  monatomiques.  La  seconde 
famille  renferme  les  métaux  diatomiques  ; la  troisième,  les  métaux 
triatomiques  (avec  le  bore)  ; la  quatrième,  les  éléments  tètrato- 
miques.  A partir  de  ce  point  l’atomicité  des  familles  suivantes  va 
de  nouveau  en  baissant.  L’azote  triatomique , l’oxygène  diato- 
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itjiæ,  le  fluor  monatomique  sont  en  tôle  clc  ces  familles.  Ces  séries 
1 3rticales  se  subdivisent  en  deux  ou  plusieurs  groupes  réunissant 
1 g éléments  d’après  leurs  analogies  chimiques,  l’isomorphisme  de 
•urs  combinaisons,  etc.  La  série  1 comprend  alternativement, 
'une  part  les  métaux  alcalins  ; d’autre  part  l’argent,  le  cuivre 
le  mercure.  La  série  2 comprend  le  magnésium  et  les  métaux 
jomorphes,  ainsi  que  le  calcium,  le  strontium  et  le  baryum,  etc. 
Les  propriétés  physiques  suivent  une  périodicité  analogue.  Il  en 
st  ainsi  pour  les  densités.  Dans  les  séries  horizontales  paires, 
elles-ci  vont  en  augmentant  ; dans  les  séries  impaires,  elles 
écroissent.  Dans  la  série  III,  les  densités  vont  en  croissant  jus- 
u’à  la  4e  famille,  puis  décroissent. 

La  première  série  horizontale  ne  comprend  que  l’hydrogène, 
jes  séries  suivantes  renferment  au  moins  sept  termes,  si  l’on  y 
omprend  certaines  lacunes -faisant  prévoir  des  corps  simples  nou- 
eaux.  C’est  par  ces  lacunes  que  M.  Mendeléeff  a prévu  l’existence 
l'un  métal,  qu’il  a- nommé  ekaluminium  avec  un  poids  atomique 
voisin  de  70  et  une  densité  égale  à 6.  C’est  le  métal  découvert 
juelques  années  plus  tard  par  M.  Lecoq  de  Boisbaudran,  le  gallium , 
Jont,  de  son  côté,  il  avait  prévu  l’existence  par  des  considérations 
Lun  tout  autre  ordre,  tirées  de  l’étude  des  spectres.  De  même,  le 
scandium  découvert  par  M.  Nilson  paraît  être  Yekabore  de 
M.  Mendeléeff.  Enfin,  le  germanium  que  M.  Winckler  vient  de 
découvrir  trouve  sa  place  comme  élément  tétratomique,  avec  le 
poids  atomique  72,3. 

La  classification  de  M.  Mendeléeff  a permis  de  rectifier  certains 
poids  atomiques,  d après  la  place  que  leur  assignent  leurs  pro- 
priétés physiques  et  pour  lesquels  les  procédés  ordinaires  avaient 
laissé  quelques  doutes.  L’indium,  par  exemple,  avec  le  poids  ato- 
mique 76,  est  diatomique.  Or  ce  nombre  ne  trouverait  pas  une  place 
rationnelle  dans  la  classification.  Si  au  contraire  on  l’envisage 
comme  Diatomique,  son  poids  atomique  devient  113,4,  qui  vient 
se  caser  dans  la  septième  série.  Ce  nombre  a été  du  reste  confirmé 
depuis  par  M.  Bunsen  a l’aide  de  la  chaleur  spécifique. 

Il  en  a été  de  même  pour  1 uranium,  auquel  on  a assigné  long- 
temps pour  poids  atomique  60  ou  120  et  qui  est  240  comme  sont 
\enuesle  confirmer  la  chaleur  spécifique  du  métal  et  la  densité  de 
vapeur  de  ses  composés  volatils. 

D après  la  place  occupée  par  le  tellure,  cet  élément  devrait 
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avoir  un  poids  atomique  inférieur  à celui  admis  jusque-là,  c’est-à- 
dire  à 128;  on  a en  effet  trouvé  depuis  pour  ce  poids  le  nombre  125. 

Entre  les  séries  VIII  et  X il  y a toute  une  lacune  ; la  série  IX 
renferme  sans  doute  une  partie  des  éléments  rares  de  la  gado-  \ 
linitc. 

En  dehors  des  sept  familles  principales  qui  peuvent  être  sub- 
divisées suivant  les  analogies  chimiques,  et  comme  l’indique  le 
tableau,  viennent  se  ranger  quelques  métaux  dans  une  huitième 
colonne  verticale;  ces  métaux,  appartenant  aux  séries  horizontales 
paires,  offrent  des  poids  atomiques  très  rapprochés  dans  la  même 
série.  Le  tableau  que  nous  donnons  ici  est  à peu  près  tel  que  l’a 
modifié  M.  Lothar  Meyer. 

Quelques  réserves  sont  à faire  sur  les  rapprochements  qui  ré- 
sultent de  ce  groupement.  Le  cuivre  et  le  mercure  y sont  rangés 
parmi  les  métaux  monatomiques.  Il  en  est  de  même  de  l’or 
dans  le  groupement  de  M.  Mendeléeff;  M.  L.  Meyer  le  place  à côté 
des  métaux  du  platine.  Il  devrait  en  réalité  trouver  sa  place 
parmi  les  éléments  triatomiques. 

Quelle  que  soit  la  valeur  que  l’on  veuille  attribuer  à ce  groupe- 
ment, il  ne  se  prête  pas  à une  exposition  méthodique  des  faits, 
car  si  on  l’adoptait,  on  s’exposerait  à rapprocher  les  uns  des  autres 
les  éléments  trop  éloignés  par  des  caractères  de  toutes  sortes. 

PRINCIPES  DE  THERMOCHIMIE. 

60.  Nature  de  la  chaleur.  Équivalent  mécanique.  — La 

chaleur,  comme  les  autres  agents  physiques,  est  un  mode  de  mou- 
vement. L’analyse  mathématique,  les  considérations  sur  la  consti- 
tution de  la  matière  à l’état  gazeux  justifient  cette  conception,  qui 
ressort  très  nettement  des  travaux  de  Carnot,  Joule,  Meyer,  Clau- 
sius  et  autres  savants  et  qui  est  aujourd’hui  adoptée  sans  conteste. 

Les  molécules  qui  constituent  la  matière  sont  elles-mêmes  ani- 
mées de  mouvements  divers.  Celles  qui  forment  les  gaz  sont  pro- 
jetées en  tous  sens  avec  une  vitesse  considérable.  Le  gaz  vient-il 
à se  liquéfier,  ses  molécules,  désormais  retenues  par  la  cohésion, 
ne  font  plus  que  s’agiter  sur  place  et  ont  perdu  leur  force  vive  de 
translation;  mais  cette  perte  d’énergie  se  traduit  en  chaleur,  de 
telle  sorte  qu’il  apparaît  pendant  la  liquéfaction  une  certaine  quan- 
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lé  de  calories  représentant  la  chaleur  latente  de  vaporisation  du 
I 0VpS>  ç’est  Celle  qu’il  faut  fournir  au  liquide  pour  affranchir  ses 
i lolécules  de  la  cohésion  et  leur  rendre  l’expansibilité  qui  carac- 
érise  les  gaz. 

jl  y a Jonc  transformation  de  la  chaleur  en  travail  moléculaire 
jj  t réciproquement.  Cette  manière  de  voir  trouve  une  expression 
il  us  saisissable  lorsqu’on  considère  les  relations  entre  la  chaleur 
j le  travail  mécanique.  On  sait  de  temps  immémorial  que  le 
ïottement  et  autres  actions  mécaniques  développent  de  la  chaleur, 
nais  il  faut  du  travail  pour  la  produire.  D’autre  part,  nous  trans- 
muions journellement  en  travail  mécanique  une  fraction  de  la  cha- 
eur  nécessaire  pour  vaporiser  l’eau  de  nos  chaudières  à vapeur, 
:ar  l’eau  de  condensation  et  la  perte  par  rayonnement  en  emportent 
moins  que  le  foyer  n’en  a fourni.  L’idée  d’une  équivalence  entre  la 
chaleur  et  le  travail  apparaît  donc  comme  naturelle;  elle  n’est  pas 
nouvelle.  Elle  a été  formulée  pour  la  première  fois  d’une  manière 
précise  par  Rumfort  : La  somme  des  forces  vives  de  /’ univers  doit 
rester  toujours  la  même  nonobstant  toutes  les  actions  et  réactions  des 
corps.  Seguin,  l’inventeur  des  chaudières  tubulaires,  développa  en 
1839  ce  principe  que  tout  effet  mécanique  est  la  conséquence  d’une 
perte  de  chaleur,  et  que  cet  effet  est  proportionnel  à la  quantité  de 
chaleur  qui  disparaît  dans  le  passage  de  la  vapeur  à travers  une 
machine,  abstraction  faite  de  la  perte  par  rayonnement. 

Dans  son  travail  célèbre  sur  la  chaleur,  M.  Meyer,  de  Heilbronn, 
est  arrivé  en  1842  à exprimer  la  même  pensée.  Pour  lui,  X énergie 
de  la  matière  ne  se  perd  ni  ne  se  crée  (pas  plus  que  la  matière 
elle-même),  mais  se  transforme  en  une  énergie  équivalente. 

Ainsi,  lorsque  la  chaleur  se  perd,  il  se  crée  une  autre  force 
physique  ou  un  travail  et  il  y a entre  cette  cause  et  l’effet  produit 
un  rapport  constant,  rapport  qu’on  a pu  établir  expérimentale- 
ment et  mathématiquement  et  que  l’on  nomme  X équivalent  méca- 
nique de  la  chaleur.  En  tombant  de  1 mètre,  un  poids  de  423  kilo- 
grammes effectue  un  travail  qui,  transformé  intégralement  en  cha- 
leur, serait  capable  d’élever  1 kilogramme  d’eau  de  1°,  c’est-à-dire 
de  produire  1 calorie  (1).  Ou  bien  1 calorie  qui  disparaît  produit  un 
travail  capable  d’élever  un  poids  de  423  kilogrammes  à 1 mètre. 
Le  nombre  423  représente  l’équivalent  mécanique  de  la  chaleur. 

(1)  La  calorie  est  ici  la  quantité  de  chaleur  nécessaire  pour  élever  1 kilogramme 
d’eau  liquide  de  0 à 1°.  On  a souvent  pris  pour  unité  la  quantité  de  chaleur. néces- 
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61.  Chaleur  de  combinaison.  — Quand  des  molécules  de 
plusieurs  corps  différents  se  combinent,  leurs  mouvements  se  modi- 
fient et  se  communiquent  à la  molécule  nouvelle.  Mais  la  force  vive 
de  celle-ci  est  toujours  différente  de  la  somme  des  forces  vives  des 
molécules  primitives;  elle  est  généralement  plus  faible.  Ainsi  des 
corps  qui  ont  par  leur  union  perdu  une  portion  de  leur  pouvoir  de 
combinaison  ont  dégagé  en  revanche  une  certaine  quantité  de 
chaleur  qui  apparaît  comme  l’équivalent  du  travail  effectué  par  la 
force  chimique.  La  chaleur  ainsi  dégagée  est  proportionnelle  à 
l’énergie  chimique  perdue  par  les  molécules  et  sa  mesure  donne 
celle  de  X affinité  réciproque  des  composants. 

Lorsqu’on  détruit  un  corps  par  la  chaleur,  une  portion  de 
celle-ci  est  absorbée  et  les  éléments  remis  en  liberté  reprennent 
leur  énergie  chimique  propre. 

La  partie  de  la  science  qui  traite  de  ces  phénomènes,  la  thermo- 
chimie, , après  avoir  fait  l’objet  des  mémoires  importants  de  Favre 
et  Silbermann  (1852),  a pris  entre  les  mains  de  M.  Berthelot  et  de 
M.  Thomsen  une  importance  capitale  (J  ). 

La  chaleur  dégagée  par  une  combinaison  ne  donne  directement 
la  mesure  de  l’affinité  que  lorsqu’il  n’y  a pas  de  changement  d’état 
dans  l’acte  de  la  combinaison.  Lorsqu’un  changement  d’état  se 
produit,  il  est  nécessairement  accompagné  d’un  phénomène  ther- 
mique : dégagement  de  chaleur  si  le  système  en  présence  passe 
de  l’état  gazeux  à l’état  liquide  ou  solide  ; absorption  de  chaleur 
dans  le  cas  contraire.  Ainsi  : 

La  quantité  de  chaleur  dégagée  dans  une  réaction  quelconque 
mesure  la  somme  des  travaux  physiques  et  chimiques  qui  ont  été 
accomplis. 

Un  gramme  d’hydrogène  en  se  combinant  à 35gr,5  de  chlore  dé- 


saire  pour  élever  de  1 degré  1 gramme  d’eau  (calorie-gramme).  On  a alors  des 
nombres  mille  fois  plus  forts. 

Les  calories  mises  en  jeu  dans  les  réactions  sont  rapportées  à des  quantités  de 
matière  proportionnelles  aux  poids  atomiques  des  corps  simples,  ou  aux  poids 
moléculaires  des  corps  composés,  et  quelquefois  aussi  des  corps  simples. 

11  est  souvent  nécessaire  de  comparer  les  chaleurs  de  combinaison  produites  par 
l’unité  de  poids  d’un  élément.  On  divise  alors  le  nombre  de  calories  indiquant  la 
combinaison  d’un  atome  par  le  poids  de  cet  atome.  Ainsi  1 atome  de  carbone 
(12  grammes)  dégage  94  calories  pour  se  transformer  en  anhydride  carbonique;  la 
chaleur  de  combustion  de  1 gramme  est  donc  de  7CBl,83. 

(1)  Voir  Y Essai  de  mécanique  chimique  fondée  sur  la  thermochimie,  par  M.  Ber- 
thelot. 
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.rage  22  calories  pour  produire  1 molécule  d’acide  chlorhydrique, 
delle-ci  étant  gazeuse  comme  les  éléments  eux-mêmes  et,  la  com- 
binaison s’étant  faite  sans  condensation,  le  résultat  de  l’expérience 
exprime  directement  l’exercice  des  atlinités. 

Deux  grammes  d’hydrogène,  en  se  combinant  à 16  grammes 
j l’oxygène  pour  donner  J molécule  de  vapeur  d’eau,  à pression 
constante,  dégagent  59  calories.  Ce  résultat  représente  le  travail 
chimique,  c’est-à-dire  l’équivalent  de  la  chaleur  de  combinaison  à 
volume  constant,  plus  la  chaleur  qui  serait  dégagée  par  la  conden- 
sation mécanique  de  3 volumes  gazeux  en  2 volumes. 

La  même  combinaison  dégage  69  calories  en  donnant  de  l’eau 
liquide  et  70caI  4 en  donnant  de  la  glace.  Ces  derniers  nombres 
comprennent,  outre  la  chaleur  de  combinaison  et  de  condensation, 
celle  qui  est  dégagée  par  le  passage  des  18  grammes  d’eau  de 
I l’état  gazeux  à l’état  liquide,  puis  à l’état  solide.  Il  est  donc  de  la 
plus  grande  importance  de  tenir  compte  de  ces  différences  de  con- 
dition physique. 

La  tonalité  thermique  (Waermetœnung),  comme  M.  Thomsen 
appelle  l’ensemble  du  phénomène,  n’est  pas  la  même  à toutes  les 
températures.  Elle  diminue  avec  celle-ci.  Ainsi  la  formation  d’une 
molécule  d’eau  en  vapeur,  à la  température  de  2000%  ne  dégage 
que  50  calories  ; à 4000%  seulement  37  calories  (Berthelot  et 
Vieille).  M.  Thomsen  a montré  que,  même  pour  une  faible  diffé- 
rence de  température,  il  y a modification  de  la  chaleur  dégagée 
dans  la  neutralisation  des  acides  par  les  bases. 

Combinaisons  successives.  — Quand  un  corps  peut  former  avec 
un  autre  plusieurs  degrés  successifs  de  combinaisons,  la  chaleur 
dégagée  est  la  même,  que  l’on  passe  immédiatement  au  degré  le 
plus  élevé  ou  que  l’on  envisage  la  chaleur  dégagée  par  les  com- 
binaisons successives.  Si  c,  c , c"  sont  ces  chaleurs  successives  et 
C la  chaleur  produite  pour  obtenir  immédiatement  le  dernier 
terme,  on  a c-\-c' +c"  = C. 

12  grammes  de  carbone  (diamant)  en  brûlant  dans  32  grammes 
d’oxygène  donnent  44  grammes  de  gaz  carbonique  (1  moléc.  GO3) 
et  dégagent  94  calories. 

Si  l’on  combine  12  grammes  de  carbone  avec  16  grammes 
d’oxygène  seulement,  on  produit  l’oxyde  de  carbone  GO,  avec 
dégagement  de  25caK8,  les28  grammes  d’oxyde  de  carbone  dégagent 
à leur  tour  en  brûlant  dans  un  excès  d’oxygène  68e*1 2.  On  a donc  : 
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G + O = 2o,8 

CO  + O = 08,2 

94,0 

le  total  est  égal  à la  chaleur  dégagée  par  C-t-02en  un  seul 
temps. 

On  voit  que  la  combinaison  du  second  atome  d’oxygène  dégage 
beaucoup  plus  de  chaleur  que  le  premier;  la  différence  est  égale 
h 42cal,4.  Mais  il  faut  remarquer  que,  pour  produire  l’oxyde  de  car- 
bone, on  part  du  carbone  solide  (diamant;  le' charbon  amorphe 
produit  un  peu  plus  de  chaleur)  pour  arriver  à une  combinaison 
gazeuse  ; il  a donc  fallu  fournir  au  carbone  une  quantité  de  cha- 
leur suffisante  pour  produire  ce  changement  d’état. 

Dans  la  seconde  phase  de  la  combustion,  les  mêmes  12  grammes 
de  carbone  contenus  dans  l’oxyde  de  carbone  gazeux  fournissent 
sans  changement  d’état  du  gaz  carbonique,  en  produisant  G8caL2.  Il 
est  donc  probable  que  si  l’on  pouvait  partir  du  carbone  en  vapeur 
on  observerait  la  même  tonalité,  68caL  2 pour  arriver  à l’oxyde  de 
carbone  que  pour  passer  de  l’oxyde  de  carbone  à l’anhydride  car- 
bonique. La  chaleur  de  volatilisation  du  carbone  est  sans  doute 
exprimée  par  la  différence  42caL4. 

Le  cuivre  forme  comme  le  carbone  deux  produits  d’oxydation, 
CuOl/2  et  Gu  O;  mais  ici  le  cuivre  conserve  son  état  solide  initial 
dans  ces  deux  phases  successives.  Le  phénomène  thermique  com- 
prendra, il  est  vrai,  la  chaleur  produite  par  la  condensation  de 
l’oxygène  ; mais  cette  quantité  sera  la  même  dans  les  deux  phases. 
Or  la  chaleur  dégagée  par  la  fixation  de  8 grammes  d’oxygène  sur 
63  grammes  de  cuivre  est  sensiblement  la  moitié  de  celle  que 
produit  la  formation  de  l’oxyde  CuO  (63  grammes  de  cuivre  et 
16  grammes  d’oxygène). 

62.  Combinaisons  directes.  — La  combinaison  directe  de  deux 
éléments  a presque  toujours  lieu  avec  dégagement  de  chaleur(mzc- 
tions  thermoposilives  ou  exothermiques).  Néanmoins,  il  est  des  cas  où 
elle  absorbe  de  la  chaleur  ( réactions  e ado  thermiques).  Mais  il  faut 
alors  fournir  au  système  une  somme  de  chaleur  suffisante  pour 
augmenter  l’énergie  chimique  des  atomes. 

Beaucoup  de  combinaisons  ont  du  reste  besoin  d’une  énergie 
extérieure  pour  s’effectuer  ; seulement  dans  le  cas  des  combinai- 
sons exothermiques,  la  quantité  de  chaleur  nécessaire  pour  com- 
mencer la  réaction  est  très  faible  relativement  à la  chaleur  déter- 
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minée  par  la  combinaison  qui,  une  fois  commencée,  se  poursuit 
de  molécules  en  molécules.  Ainsi,  pour  déterminer  la  combinaison 
de  l’hydrogène  avec  l’oxygène,  il  suffit  de  porter  un  des  points  du 
mélange  vers  500°. 

Pour  les  réactions  endothermiques,  au  contraire,  elles  cessent 
de  se  produire  dès  qu’on  ne  fait  plus  intervenir  une  énergie  exté- 
rieure. Mais,  même  lorsque  cette  intervention  subsiste,  la  réaction 
n’atteint  qu’une  certaine  limite.  De  semblables  combinaisons  sont 
instables,  et  lorsqu’elles  se  décomposent,  la  chaleur  qu’il  a- fallu  leur 
fournir  est  de  nouveau  mise  en  liberté. 

L’acide  iodhydrique  est  une  combinaison  endothermique.  L’iode 
en  vapeur  et  l’hydrogène  peuvent  se  combiner  à 350-440°  (G.  Le- 
moine). La  combinaison  a lieu  encore  sous  l’influence  continue 
de  l’étincelle  ou  de  l’effluve  électrique,  mais  cette  combinaison 
est  limitée  par  l’action  inverse,  c’est-à-dire  la  dissociation  de  l'a- 
cide iodhydrique.  La  combinaison  a lieu  en  absorbant  6caL7,  si 
l’on  part  de  l’iode  solide,  ou  0caL8  en  partant  de  l’iode  en  vapeur  ; 
cette  même  quantité  de  chaleur  est  dégagée  par  la  décomposi- 
tion. On  a donc  I+H  = — 0cal  8 (le  tout  à l’état  gazeux). 

Du  reste  la  formation  et  la  décomposition  de  l’acide  iodhydrique 
apparaissent  comme  des  phénomènes  du  même  ordre  si  l’on  con- 
sidère que  ce  ne  sont  pas  des  atomes  isolés  d'iode  et  d’hydrogène 
qui  sont  en  présence,  mais  bien  des  molécules  qui  entrent  en 
réaction  I2  + H2  = 2IH.  Pour  que  la  réaction  s’effectue,  il  faut  qu’elle 
soit  précédée  du  dédoublement  de  ces  molécules,  et  l’effet  ther- 
mique n’est  que  la  différence  entre  les  quantités  de  chaleur  mises 
en  jeu  dans  ces  deux  phénomèmes.  La  formation  de  l’acide  iodhy- 
drique doit  donc  être  représentée  ainsi  : 

— [I . I] cal  — [H . HJ cal  — {—  2 [H . I] cal  =2=  — 0 cal,  8 (Thomsen). 

Dans  la  décomposition  de  l'acide  iodhydrique,  les  molécules 
d’iode  et  d’hydrogène  seront  reconstituées  et  l’effet  thermique 
sera  inverse  du  précédent  : 

+ [1.1]  + [H . H]  - 2 [H . IJ  =+  0+8. 

Voici  un  autre  exemple  de  combinaison  endothermique.  L'a- 
cétylène C2IP  se  produit  par  l’union  du  carbone  et  de  l’hydrogène 
sous  l’influence  de  l’arc  voltaïque.  Elle  a lieu  avec  une  absorption 
de  chaleur  évaluée  à — 61caU,l  (Berthelot).  Mais  ici  on  part  d’un 
I.  — Chimie  minérale.  8 
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corps  solide,  le  carbone,  pour  aboutir  à un  composé  gazeux.  Le 
phénomène  est  donc  complexe,  et  il  est  assez  difficile  de  discerner 
quelle  est  la  part  afférente  à l’action  chimique  seule. 

Yoici  par  quelle  méthode  M.  Berthclot  est  arrivé  au  nom- 
bre — 61,1.  La  chaleur  de  combustion  d’un  composé  dans 
l’oxygène  est  égale  à la  somme  des  chaleurs  de  combustion  des 
éléments  qu’il  renferme,  plus  ou  moins  leur  chaleur  de  combi- 
naison, suivant  que  celle-ci  est  négative  ou  positive,  puisque,  en  se 
détruisant,  la  combinaison  abandonne  de  nouveau  la  chaleur  absor- 
bée, ou  bien  absorbe  la  chaleur  qu’elle  a perdue  en  se  produisant. 

Dans  le  cas  do  l'acétylène,  la  combustion  des  éléments  donne 
les  résultats  suivants  : 


2 [G  . O2]  = 2x94  ou  188 
[II2. 0]  = 69 


= 257  calories. 


Or  1 molécule  d’acétylène  (26  gr.)  fournit  31 8cal  1 par  sa  com- 
bustion. La  différence  +61.1  exprime  donc  la  chaleur  de  décom- 
position de  CMP;  par  conséquent,  la  chaleur  de  combinaison 
de  C2  solide  avec  IP  est  — 61cal  l. 

Or,  dans  l’acétylène,  le  carbone  est  gazeux,  comme  il  l’est  dans 
l’oxyde  de  carbone,  et  si  l’on  admet  qu’il  a la  même  chaleur  de 
combustion  que  dans  ce  dernier  gaz  (68caL2  pour  la  combinaison 
avec  l atome  d’oxygène),  on  arrive,  pour  la  chaleur  de  combustion 
calculée  de  l’acétylène,  aux  chiffres  suivants  : 


C2.04  = 4 x 68,2  ou  272,8 
H2. 0 = 69,0 


= 341e»1, 8. 


Ce  total  est  supérieur  à 318,1,  résultat  de  l’observation,  de 
23caL7  ; cette  quantité  a donc  été  nécessaire  pour  la  décomposition 
de  l'acétylène  qui  par  suite  serait  un  composé  thermopositif , en 
partant  du  carbone  gazeux. 

Cette  méthode  de  détermination  indirecte  des  chaleurs  de  com- 
binaison, à laquelle  M.  Berthclot  a donné  beaucoup  d’extension, 
est  susceptible  d’une  grande  précision,  à condition  de  considérer 
les  corps  réagissants  et  les  produits  de  la  combinaison  dans  l’état 
physique  où  l’on  a déterminé  les  chaleurs  de  combustion.  Mais 
elle  n’est  pas  susceptible  de  porter  la  lumière  sur  la  constitution 
intime  des  composés.  Sans  entrer  dans  des  développements  à ce 
sujet,  nous  nous  bornerons  à faire  remarquer  que  cette  chaleur  de 
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combustion  reste  en  effet  la  môme  quel  que  soit  le  mode  de  syn- 
thèse du  composé  envisagé. 

63.  Travail  maximum.  — Ce  principe,  émis  par  M.  J.  Thomson 
en  1853,  puis  développé  et  précisé  par  M.  Berthelot,  peut  s’é- 
noncer de  la  manière  suivante  : Toute  réaction  chimique , ac- 
complie sans  l' intervention  d’une  énergie  extérieure  ( chaleur , lu- 
mièreélectricité ),  tend  vers  la  production  du  corps  ou  du  système 
de  corps  qui  dégage  le  plus  de  chaleur.  11  faut  en  excepter  les  cas 
où  une  action  chimique  est  limitée  par  l’action  inverse. 

Ce  principe,  qui  est  cependant  loin  d’être  absolu,  permet  de 
prévoir  beaucoup  de  réactions,  les  données  thermiques  fonda- 
mentales étant  connues,  telles  que  chaleurs  de  combinaison, 
chaleurs  de  dissolution,  etc. 

Quand  une  action  chimique,  dans  des  conditions  déterminées, 
doit  donner  lieu  à un  dégagement  de  chaleur  sans  le  secours 
d'une  énergie  extérieure,  elle  tendra  à s’accomplir.  Quant  aux 
composés  endothermiques,  on  a déjà  vu  qu’ils  ne  peuvent  se  pro- 
duire qu’avec  le  secours  d’une  énergie  extérieure. 

Quelques  exemples  très  simples  suffiront  pour  faire  saisir  le  sens 
de  ce  principe,  en  nous  appuyant  sur  les  données  thermiques  sui- 
vantes : 


Produit  gazeux. 

Produit  dissous. 

H.  Cl  dégage 

22,0  calories. 

H. Cl,  aq. 

39,3  calories 

H . Br  (gazeux)  — 

15,0  - 

H. Br,  aq. 

35,5 

H . I (gazeux)  — 

—0,8 

H.I,  aq. 

+ 18,6 

[II2.  S]  (S.  solide)  - 

+2,3  - 

j[H2-S],  aq. 

4,6  - 

[H2  .0] 

29,5 

|[H*.0],  liq. 

34,5 

Ag.  Cl 

29,2 

(Ag  Cl  solide). 

Ag.  Br  (gazeux)  — 

27,7 

(AgBr  solide). 

Ag.  I (gazeux)  — 

19,7 

(Agi  solide). 

Ces  données  permettent  de  prévoir  que  le  chlore  déplacera  le 
brome,  l’iode,  le  soufre,  de  leurs  combinaisons  avec  l’hydrogène, 
l’argent,  ainsi  que  les  autres  métaux,  solides  ou  en  dissolution, 
pour  donner  naissance  à des  composés  dégageant  plus  de  chaleur; 
c’est  bien  ce  que  constate  l’expérience. 

L’acide  iodhydrique  gazeux  devra  décomposer  de  même  le  chlo- 
rure et  le  bromure  d’argent  ; l’acide  bromhydrique,  le  chlorure 
d argent,  comme  le  montrent  les  équations  thermiques 
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[H.I] 

+ 

[Ag.Cl]  = 

[Ag.I]  + 

[II.  Cl] 

-0,8 

29,2 

19,7 

22,0 

(excédent  : 

+ 13cal,3). 

[II.l] 

+ 

[Ag.Br]  = 

[Ag.I]  + 

[H.  Br] 

-0,8 

27,2 

19,7 

15,0 

(excédent  : 

7cal,8). 

[II.  Br] 

+ 

[Ag.Cl]  = 

[Ag.Br]  + 

[H.  Cl] 

15,0 

29,2 

27,7 

22,0 

(excédent  : 

5cal,5. 

Avec  les  acides  dissous,  les  résultats  sont  analogues.  De  même 
les  indurés  et  les  bromures  solubles  décomposent  le  chlorure 
d’argent. 

Mais  il  est  des  cas  ou,  suivant  l’état  physique  initial  des  corps 
réagissants,  les  réactions  inverses  pourront  se  produire.  Ainsi,  le 
soufre  décompose  l’acide  iodhydrique  gazeux  : 

[H . I]  gazeux  -f-  j S =i[H2.S]  gazeux  -f-  I- 
-0,8  ' * 2,3 

La  chaleur  produite  dans  cette  réaction  doit  être  au  moins 
de  3call. 

Au  contraire,  l’iode  décompose  l’hydrogène  sulfuré  dissous,  en 
dégageant  14cal  0 : 

|[H*.S]  dissous  + I = [H.I]  dissous  + {S. 

4,6  18,6 

De  même,  l’acide  cyanhydrique  dissous  décompose  le  chlorure 
mercurique,  tandis  que  l’acide  chlorhydrique  gazeux  décompose 
le  cyanure  de  mercure  sec. 

Les  actions  des  acides  et  des  hases  sur  les  sels,  des  sels  sur  les 
sels  peuvent,  en  général,  être  prévues  lorsqu'on  connaît  la 
chaleur  de  formation  de  ces  sels  et  de  ceux  qui  peuvent  prendre 
naissance.  Nous  aurons  l’occasion  de  revenir  sur  ces  réactions 
dans  les  généralités  précédant  l’histoire  des  métaux. 

Pour  la  formation  des  composés  endothermiques,  qui  ont  be- 
soin d’une  énergie  extérieure  pour  prendre  naissance,  ils  peuvent 
emprunter  cette  énergie  à la  chaleur  mise  en  jeu  par  une  réaction 
complexe.  C’est  ainsi  que  le  chlorure  d’azote,  corps  éminemment 
instable  et  explosif , se  produit  dans  l’action  du  chlore  sur  le  chlo- 
rure d’ammonium,  réaction  qui  a lieu  avec  un  grand  dégagement 
de  chaleur. 

Parmi  les  composés  endothermiques,  nous  citerons  les  com- 
posés oxygénés  de  l’azote.  Aucun  de  ces  composés  ne  se  produit 
par  l’union  directe  de  leurs  éléments.  On  ne  peut  donc  connaître 
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leur  chaleur  de  formation  qu’en  observant  la  chaleur  qui  devient 
libre  quand  on  les  décompose.  Dulong'  a montré  que  la  combustion 
d’une  même  quantité  de  carbone  dans  le  protoxyde  d’azote  dégage 
beaucoup  plus  de  chaleur  que  dans  l’oxygène  ; cet  excès  de  cha- 
leur est  évidemment  dû  à la  décomposition  du  protoxyde  d’azote. 
Favre  et  Silbermann  ont  mesuré  directement  cette  chaleur  de  dé- 
composition. 

64r.  Chaleur  de  transformation  allotropique.  — Le  pas- 
sage de  l’état  allotropique  à un  autre  est  accompagné  d’un  phéno- 
mène thermique.  C’est  ainsi  que  la  production  de  1 molécule  d’o- 
zone O3  s’effectue  en  absorbant  29caL6  (Berthelot);  la  formation 
d’une  molécule  d’eau  en  partant  de  l’ozone  dégagera  donc  9cal  83  (le 
tiers  de  29.6)  de  plus  qu’en  partant  de  l’oxygène. 

Le  passage  du  soufre  prismatique  au  soufre  octaédrique  dégage 
0cal  08  comme  l’indique  la  différence  de  leurs  chaleurs  de  combus- 
tion (Régnault). 

Un  atome  de  charbon  amorphe  dégage  en  brûlant  3 calories  de 
plus  que  le  diamant  (Favre  et  Silbermann).  Une  différence  du  même 
ordre  s’observe  entre  le  silicium  amorphe  et  le  silicium  cristallisé 
(Troost  et  Hautefeuille)  ; entre  le  phosphore  blanc  et  le  phosphore 
rouge,  etc. 

65.  Méthodes  calorimétriques.  — Nous  croyons  utile  de 
donner  ici  un  aperçu  historique  sur  les  méthodes  employées  et 
quelques  indications  sommaires  sur  les  divers  appareils,  dont  la 
description  détaillée  est  plutôt  du  domaine  de  la  physique. 

Les  premières  expériences  calorimétriques  sont  dues  à Lavoi- 
sier et  Laplace,  en  1780.  Ces  savants  brûlaient  un  poids  déter- 
miné de  substance  dans  l’intérieur  d’un  calorimètre  à glace,  par 
un  courant  d’air  refroidi  à 0°  ; les  produits  de  la  combustion  eux- 
mêmes  ne  sortaient  de  l’appareil  qu'après  s’y  être  refroidis  à 0°. 
La  quantité  de  chaleur  produite  était  calculée  d’après  le  poids  de 
l’eau  provenant  de  la  fusion  de  la  glace,  dont  la  chaleur  latente  était 
connue.  Lavoisier  et  Laplace  ont  déterminé  à l’aide  du  même 
appareil  la  chaleur  dégagée  par  la  respiration  des  animaux.  Du- 
long a construit  un  appareil  analogue  ; c’est  un  calorimètre  à eau 
au  sein  duquel  on  trouve  la  chambre  à combustion , de  2 litres  en- 
viron de  capacité.  Connaissant  la  capacité  calorifique  de  tout  le 
système,  la  chaleur  dégagée  est  déduite  de  l’élévation  de  tempé- 
rature du  calorimètre.  C’est  sur  le  même  principe  qu’était  établi 
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le  calorimètre  à combustion  de  Favre  et  Silbermann  ; toutes  les 
précautions  étaient  prises  pour  éviter  les  causes  perturbatrices, 
surtout  celle  due  au  rayonnement.  Les  memes  savants  ont  rem- 
placé ce  calorimètre  par  le  calorimètre  à mercure  pour  l’étude  des 
réactions  chimiques. 

Cet  appareil,  représenté  fig.  40,  est  un  réservoir  R en  fonte, 
de  7 à 20  litres  de  capacité,  rempli  de  mercure,  portant  une  tu- 


Fig.  40. 


bulure  qui  se  termine  par  un  tube  capillaire  BC,  et  une  ouverture 
destinée  à recevoir  le  moufle  M (il  peut  y en  avoir  plusieurs).  En- 
fin une- vis  Y pénétrant  plus  ou  moins  dans  le  mercure  permet 
d'amener  la  colonne  mercurielle  BC  à un  point  déterminé.  Les 
réactions  s’effectuent  dans  des  tubes  de  verre  qu’on  introduit  dans 
le  moufle.  La  chaleur  dégagée  dilate  le  mercure  du  réservoir  et  la 
dilatation  est  accusée  avec  une  grande  sensibilité  par  la  colonne 
thermomé trique  BC,  appliquée  sur  une  règle  divisée.  L'appareil  est 
réglé  à l’aide  d’une  source  de  chaleur  connue,  de  manière  à 
établir  le  rapport  entre  une  calorie  et  les  divisions  de  l'échelle. 
Le  réservoir  R est  contenu  dans  une  caisse  en  bois,*  laissant  passer 
les  parties  saillantes,  afin  de  le  protéger  contre  le  refroidissement. 

Le  calorimètre  à glace  cle  M.  Bunsen  (fig.  41)  est  un  réservoir  à 
glace  B,  en  verre,  soudé  àun  tube  en  U dont  l’extrémité  supérieure  se 
termine  par  un  tube  gradué  S qui  s’y  adapte  à l’aide  d’un  bouchon. 
A l’autre  extrémité  du  réservoir  est  soudé  le  tube  laboratoire  A. 
On  remplit  ce  réservoir  d’eau  bouillie  puis  de  mercure,  ainsi  que  le 
tube  en  U.  Pour  effectuer  une  détermination,  on  fait  congeler  l’eau 
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sur  une  épaisseur  de  6 à 10  millimètres.  La  colonne  mercurielle  S 
se  fixe  alors  en  un  point  déterminé  de  l’échelle  graduée.  Ce  point 
noté,  on  procède  à l’expérience  ; la  réaction  fera  fondre  une  certaine 
quantité  de  glace  qui  produira  une  contraction  accusée  par  le  retrait 
de  la  colonne  mercurielle.  La  valeur  d’une  division  en  calories  a 
été  déterminée  préalablement  à l’aide  d’un  poids  connu  de  platine 
porté  à une  température  T ; on 
note  le  retrait  occasionné  par  son 
refroidissement  et  on  calcule  le 
nombre  correspondant  de  calories 
à l’aide  de  la  chaleur  spécifique  du 
platine. 

M.  Berthelot  et  M.  Thomson 
dans  leurs  nombreuses  détermina- 
tions thermo-chimiques  ont  de 
préférence  employé  le  calorimètre 
à eau. 

Pour  les  expériences  de  com- 
bustion, M.  Berthelot  fait  usage 
d’une  bombe  en  tôle  d’acier, 
de  2mm,5  d’épaisseur  et  d’une 
capacité  de  200  à 250cc,  dis- 
posée dans  un  calorimètre  à eau,  mis  comme  toujours  à l’abri 
du  rayonnement.  Pour  les  combustions  des  corps  gazeux,  le  gaz 
est  introduit  dans  la  bombe,  mélangé  d’un  léger  excès  d’oxygène, 
après  que  l'on  a fait  le  vide.  L’expérience  faite,  les  gaz  de  la 
combustion  sont  puisés  à l’aide  d’une  pompe  à mercure  pour  être 
soumis  à l’analyse  afin  de  connaître  exactement,  par  les  produits 
de  la  combustion,  le  poids  de  la  matière  brûlée.  Il  faut,  dans  le 
calcul  des  résultats,  tenir  compte  de  ce  fait  que  la  réaction  a lieu  h 
volume  constant,  condition  dans  laquelle  la  chaleur  dégagée  n’est 
plus  la  même  que  sous  pression  constante;  les  produits  de  la  com- 
bustion occupant  moins  de  volume  que  le  mélange  des  gaz,  il  y a 
moins  de  chaleur  dégagée.  Il  est  à remarquer  que  l’eau  produite  (le 
gaz  brûlé  renfermant  de  l’hydrogène)  est  contenue  dans  la  bombe 
en  petite  partie  à l’état  de  vapeur  à saturation  et  qu’il  faut  tenir 
compte  de  la  chaleur  que  dégagerait  cette  vapeur  en  se  condensant. 

Pour  la  combustion  des  composés  liquides,  elle  s’effectue  dans 
un  appareil  analogue,  en  verre,  dans  lequel  on  introduit  une  petite 


Fig.  41. 
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capsule  contenant  le  liquide.  La  combustion  s’elfectue  dans  un 
courant  d’air  ou  d’oxygène  et  les  produits  de  la  combustion  sont 
diri  gés  à travers  des  tubes  absorbants,  tarés  avec  soin.  Le  poids 
de  ces  produits  de  combustion  fait  connaître  le  poids  de  la  subs- 
tance brûlée.  Les  gaz  de  la  combustion  se  refroidissent  dans  un 
serpentin  qui  entoure  le  cylindre  à combustion. 

Pour  le  calorimètre  à réaction  de  M.  Bertlielot,  il  est  en  platine 

mince,  d’une  capacité  de 
600  à 2,000“,  muni  d’un  cou- 
vercle percé  de  trous.  Il  est 
disposé  sur  des  pointes  de 
liège  dans  un  vase  en  cuivre 
argenté  très  mince,  main- 
tenu lui-même  dans  un  vase 
en  fer-blanc  à double  paroi, 
l’espace  annulaire  étant  rem- 
pli d’eau.  Les  réactions  s’ef- 
fectuent, soit  dans  l’eau 
même  du  calorimètre,  soit, 
lorsque  l’eau  ne  doit  pas  in- 
tervenir, dans  de  petits  vases 
de  platine  qu’on  plonge  dans 
le  calorimètre.  Un  agitateur 
hélicoïdal  permet  de  mélanger  rapidement  les  substances  qui 
sont  en  réaction. 

Dans  toutes  ces  expériences,  la  température  du  calorimètre  ne 
doit  pas  s’écarter  beaucoup  de  la  température  ambiante,  pour 
diminuer  la  perte  de  chaleur  due  au  rayonnement,  et  elle  doit  être 
observée  avec  des  thermomètres  gradués  en  centièmes  de  degré. 
L’observation  doit  enfin  être  très  rapide. 


ÉLECTRO-CHIMIE. 

r 

66.  Étincelle  électrique.  — Nous  avons  déjà  indiqué 
(§  5,  9)  le  rôle  que  jouent  l'étincelle  ou  les  autres  manifesta- 
tions de  l’électricité  statique,  pour  déterminer  les  combinaisons 
ou  pour  produire  des  décompositions  chimiques.  Ces  actions  peu- 
vent en  général  être  attribuées  à la  haute  température  qui  accom- 
pagne les  décharges  électriques.  Cependant,  la  décharge  silen- 
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cieuse  ou  obscure,  qui  se  produit  entre  deux  surfaces  conductrices 
•séparées  par  des  lames  isolantes,  donne  souvent  naissance  à des 
; composés  spéciaux  que  la  chaleur  de  l’étincelle  suffirait  à détruire. 

67.  Courants.  — Les  courants  d’électricité  dynamique  offrent 
avec  les  phénomènes  chimiques  des  relations  très  étroites.  De 
même  que  toutes  les  actions  chimiques  produisent  un  effet  ther- 
mique, elles  donnent  aussi  lieu  à un  courant  électrique.  Récipro- 
quement, les  courants  électriques  provoquent  des  décompositions. 

Quand  on  met  un  électromètre  condensateur  en  rapport  avec 
une  flamme  d’hydrogène,  à forte  section,  par  l’intermédiaire  d’une 
spirale  de  platine,  le  plateau  reçoit  de  l’électricité  négative 
lorsque  la  spirale  de  platine  occupe  l’intérieur  de  la  flamme,  c’est- 
à-dire  qu’elle  est  plongée  dans  l’atmosphère  intérieure  d’hydro- 
gène ; il  prend  au  contraire  l’électricité  positive  lorsque  la  spirale 
entoure  la  flamme.  L’hydrogène,  dans  ce  cas,  prend  donc  l’électri- 
cité négative  et  l’oxygène,  avec  la  vapeur  d’eau  produite,  l’électri- 
cité positive  (Pouillet). 

Lorsqu’un  acide  et  une  base  se  combinent  à travers  une  paroi 
poreuse,  la  formation  du  sel  produit  de  l’électricité  ; le  liquide 
acide  prend  l'électricité  positive  ; la  base,  l’électricité  négative.  Un 
métal  qui  se  dissout  dans  un  acide  prend  de  même  l’électricité  né- 
gative, l’électricité  positive  se  portant  sur  l’acide.  Mais  dans  ces 
circonstances  les  deux  électricités  se  recombineront  aussitôt  au 
sein  du  système.  Pour  la  mettre  en  évidence,  il  faut  provoquer  la 
combinaison  de  ces  électricités  en  dehors  du  système  à l’aide  d’un 
circuit  conducteur  extérieur.  C’est  ce  que  l’on  fait. dans  les  piles 
dont  nous  ne  donnerons  pas  la  description  ici,  nous  contentant  de 
rappeler  les  lois  principales  qui  rattachent  le  phénomène  physique 
au  phénomène  chimique. 

Par  convention,  on  admet  que  le  courant  va  du  pôle  positif  au 
pôle  négatif  dans  l’intérieur  de  la  pile.  Ainsi,  dans  une  pile  Bun- 
sen, il  va  du  charbon  au  zinc.  Rappelons  encore  qu’on  appelle  corps 
électro-négatifs  ceux  qui  se  chargent  d’électricité  positive  et  corps 
électro-positifs  ceux  qui  se  chargent  d’électricité  négative. 

Le  courant  de  la  pile  produit  une  foule  de  décompositions  chi- 
miques lorsqu’il  traverse  des  composés  conducteurs  de  l’électricité. 
Les  éléments  électro-positifs  se  portent  au  pôle  négatif  (électrode 
négative  ou  cathode ) ; les  éléments  électro-négatifs,  au  pôle  posi- 
tif [anode).  Dans  l’électrolyse  d’un  sel,  le  métal  se  porte  au  pôle 
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négatif  ; l’acide,  au  pôle  positif.  La  décomposition  d’un  chlorure 
métallique  donne  du  chlore  au  pôle  négatif.  Dans  l’électrolyse  de 
l’eau  acidulée,  l’hydrogène  est.  l’élément  électro-positif,  l’oxygène 
l’élément  électro-négatif.  L’électrolyse  d’une  solution  concentrée 
d’ammoniaque  fournit  3 volumes  d’hydrogène  au  pôle  négatif 
pour  1 volume  d’azote  au  pôle  positif,  etc.,  etc.  Les  métalloïdes, 
sauf  l’hydrogène,  sont  tous  électro-négatifs  à l’égard  des  métaux. 

L’électrolyse  de  l’eau  fournit  2 volumes  d’hydrogène  au  pôle 
négatif  pour  1 volume  d’oxygène  au  pôle  positif;  les  propor- 
tions peuvent  être  un  peu  altérées  par  des  causes  secondaires 
(voir Eau).  L’eaupure  ne  conduit  pas  le  courant  électrique;  pour 
la  rendre  conductrice,  on  y ajoute  de  l’acide  sulfurique.  Mais  alors 
ce  n’est  pas  l’eau  qui  est  décomposée,  mais  l’acide  sulfurique  ou, 
d’après  M.  Bourgoin,  son  hydrate  S04IP  + 2II20  qui  se  régénère 
constamment  en  reprenant  les  éléments  de  l’eau  et  en  réalité  le 
phénomène  se  passe  comme  si  celle-ci  était  décomposée. 

L’appareil  servant  à l’élcctrolyse  de  l’eau  peut  servir  à mesurer 
l’intensité  du  courant  et  constitue  le  voltamètre . 

68.  Lois  de  Faraday.  — Les  décompositions  électrochimi- 
ques  sont  soumises  à des  lois  d’une  importance  capitale,  qui  ont  été 
découvertes  par  Faraday  et  que  nous  allons  rappeler  brièvement. 

L'action  chimique  d’un  courant  est  la  même  dans  toutes  ses  parties. 
— Si  l’on  intercale  plusieurs  voltamètres  dans  un  même  circuit,  on 
trouvera  la  même  quantité  de  gaz  dégagés  dans  chacun  d’eux  pen- 
dant le  même  temps. 

La  quantité  de  substance  décomposée  est  proportionnelle  à la 
quantité  cl’ électricité  dans  un  temps  donné. 

Quand  un  même  courant  traverse  plusieurs  électrolytes,  les  poids 
des  éléments  séparés  sont  entre  eux  comme  leurs  équivalents  chi- 
miques. — Ainsi  un  courant  qui  dégagera  J gramme  d’hydrogène 
occasionnera  le  dépôt  de  108  grammes  d’argent,  de  103,5  de 
plomb  (moitié  du  poids  atomique),  3 1 er , 7 5 de  cuivre  de  chlorure 
cuivrique  Cu  Cl2  ou  63gr,5  de  cuivre  de  chlorure  cuivreux  Gu2  Cl2; 
70  de  bismuth  (=  4/3Bi).  Si  l’on  opère  sur  les  chlorures,  il  y aura  en 
même  temps  1 équivalent  de  chlore  dégagé  au  pôle  positif.  Pour 
les  sels  oxygénés  la  loi  est  la  même,  et  il  y a 1 équivalent  d’oxy- 
gène (8er)  dégagé  pour  1 équivalent  de  métal  déposé.  Si  le  métal 
décompose  l’eau  à froid,  il  y a en  outre,  par  une  réaction  indé- 
pendante du  courant,  séparation  de  l’acide  et  de  la  base. 
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On  observe  que  pour  1 équivalent  cV  électricité  (1),  c’est-à-dire 
i la  quantité  d’électricité  qui  dégage  1 gramme  d’hydrogène,  il  y a 
, décomposition  de  1 équivalent  de  sel  et  de  1 équivalent^  /2  molécule) 
d’eau,  c’est-à-dire  qu’il  y a en  apparence  un  travail  double  de 
| celui  indiqué  par  la  loi  de  Faraday.  Cette  anomalie  disparaît  si 
: l’on  regarde  la  décomposition  de  l’eau  comme  une  réaction  secon- 
i daire  résultant  de  l’action  du  potassium. 

Le  travail  chimique  intérieur  qui  produit  l' électricité  dans  chaque 
, couple  de  pile  est  équivalent  au  travail  chimique  produit  dans  un 
point  quelconque  du  circuit  extérieur.  — Ainsi  pour  1 gramme 
d’hydro  gène  mis  en  liberté  il  se  dissoudra  dans  la  pile  une  quan- 
tité équivalente  de  zinc,  soit  33  grammes  et  si  l’électrolyte  est  un 
sel  de  zinc,  c’est  aussi  33  grammes  de  zinc  qui  seront  mis  en 
liberté.  Cela  suppose  nécessairement  qu’il  n’y  a d’action  chimique 
dans  la  pile  que  lorsque  le  courant  est  fermé. 

69.  Relations  entre  l’énergie  calorifique  et  l’énergie 
électrique.  — L’action  chimique  qui  a lieu  dans  la  pile  est  la 
source  non  seulement  de  la  force  électromotrice,  mais  aussi  d’une 
production  de  chaleur.  Si  le  circuit  extérieur  n’offre  pas  de  résistance 
sensible,  le  courant  ne  produit  aucun  travail  et  l’électricité  dé- 
veloppée est  sans  cesse  restituée  à la  pile  qui  s’échauffe  alors  pro- 
portionnellement à l'action  chimique.  Si  au  contraire  le  circuit  offre 
une  grande  résistance,  le  courant  effectue  un  travail  physique,  chi- 
mique ou  mécanique.  Si  le  circuit  est  formé  par  un  fil  fin  de  métal, 
il  s’échauffe;  s’il  est  formé  par  un  voltamètre,  le  courant  effectue 
une  décomposition  chimique.  C’est  ce  que  A.  Favre  a démontré 
expérimentalement.  Si,  comme  il  l’a  fait,  on  introduit  une  pile 
dans  le  moufle  du  calorimètre  à mercure,  le  courant  étant  formé 

(1)  Les  unités  électriques  adoptées  aujourd’hui  sont  : 

Le  volt  (unité  de  force  électromotrice  E). 

L’ohm  (unité  de  résistance  R). 

L’ampère  (intensité  I). 

Le  coulomb  (quantité). 

Le  farad  (capacité). 

Un  ampère  correspond  à G7mer,02  d’argent,  déposé  par  minute , soit  0m8r,62  ou 
8CC,93  d’hydrogène. 

Un  ohm  est  la  résistance  offerte  par  une  colonne  de  mercure  de  1 m ,02  sur 
1 millimètre  carré  de  section  ou  par  un  fil  de  cuivre  de  môme  section  et  de  63  mè- 
tres de  long. 

Étant  eoDnues  la  résistance  et  l’intensité,  la  force  électromotrice  (le  volt)  est 
donnée  par  la  formule  E = IR. 
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par  un  fil  gros  et  court,  la  chaleur  dégagée  par  la  pile  sera  celle 
provoquée  par  la  dissolution  du  zinc.  Mais  si  le  fil  est  fin  et  situé 
en  dehors  du  calorimètre,  il  s’échauffera  et  la  chaleur  cédée  au 
calorimètre  sera  d’autant  plus  faible.  Il  en  sera  de  même  si  l’on 
intercale  un  voltamètre  dans  le  circuit.  Dans  ce  cas,  il  y aura 
moins  de  chaleur  extérieure  dégagée,  mais  production  d’un  tra- 
vail chimique  équivalent. 

La  chaleur  qui  mesure  l’énergie  chimique  est  aussi  proportion- 
nelle à l’énergie  électrique.  Ainsi  MM.  Marié-Davy  et  Troost  ont 
déterminé  la  force  électromotrice  développée  par  l’union  des  bases 
et  des  acides  ; les  nombres  obtenus  se  sont  trouvés  proportionnels 
à ceux  qui  expriment  les  quantités  de  chaleur  dégagée. 

70.  Décompositions  électrolytiques.  — A la  décomposi- 
tion de  l’eau  acidulée  signalée  plus  haut,  il  ne  sera  pas  inutile 
d'ajouter  d’autres  exemples  de  décompositions  électrolytiques. 

Décomposition  de  la  potasse.  — La  potasse  solide,  étant  intro- 
duite dans  le  circuit  de  la  pile  donne  de  l’oxygène  au  pôle  po- 
sitif, de  l’hydrogène  et  du  potassium  au  pôle  négatif;  si  le  potas- 
sium rencontre  l’air,  il  s’enflamme.  Si  le  pôle  négatif  est  formé 
par  du  mercure,  ce  métal  s’empare  du  potassium.  Cette  expérience 
est  célèbre  ; elle  a conduit  Davy  à la  découverte  du  potassium. 

Electrolyse  de  V acide  chlorhydrique  et  des  chlorures.  — L’acide 
chlorhydrique  concentré  donne  volumes  égaux  de  chlore  et  d'hy- 
drogène, le  premier  se  dégageant  sur  l’électrode  positive  (qui  doit 
dans  ce  cas  être  en  charbon  de  cornue)  ; le  second  sur  l’élec- 
trode négative.  Si  la  solution  est  étendue,  le  chlore  est  mélangé 
d’oxygène. 

Les  chlorures  métalliques  se  comportent  comme  l’acide  chlor- 
hydrique, sauf  que  l’hydrogène  est  remplacé  par  le  métal  au  pôle 
négatif.  L’électrolyse  peut  s’effectuer  sur  les  chlorures  maintenus 
en  fusion  ( electrolyse  sèche ) ou  sur  leurs  dissolutions  aqueuses.- 
L’électrolyse  sèche  des  chlorures  a permis  à M.  Bunsen  de  préparer 
certains  métaux  : le  lithium,  par  exemple.  Dans  le  cas  des  disso- 
lutions, la  décomposition  peut  se  compliquer  de  l’action  qu’exercent 
le  métal  et  le  chlore  sur  l’eau.  Ainsi  une  solution  de  chlorure  de 
potassium  fournira  au  pôle  négatif  de  la  potasse  et  non  du  potas- 
sium, celui-ci  décomposant  l’eau  avec  dégagement  d’hydrogène,  et 
le  chlore  dégagé  au  pôle  positif  pourra  se  trouver  mélangé  d’oxy- 
gène ou  remplacé  par  ce  gaz. 


décompositions  électrolytiques. 
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Electrolyse  des  sels  oxygénés  dissous.  — Deux  cas  généraux  se 
présentent  : ou  bien  le  sel  se  scinde,  au  moins  en  apparence,  en 
acide  et  base  se  séparant,  le  premier  au  pôle  positif,  la  seconde  au 
pôle  négatif,  ou  bien  le  métal  du  sel  se  dépose  au  pôle  négatif  cl 
l’acide  se  porte  au  pôle  positif  avec  dégagement  d’oxygène. 

Introduisons  une  solution  de  sulfate  de  potassium,  colorée  par 
du  sirop  de  violettes  dans  un  tube  en  U.  Cette  solution  est  mise  en 
rapport  avec  une  pile  par  deux  lames  de  platine  plongeant  dans 
le  liquide  sans  se  toucher.  On  voit  bientôt  la  colonne  du  liquide 
communiquant  avec  le  pôle  positif  se  colorer  en  rouge,  et  la  co- 
lonne négative  en  vert.  La  première  contient  de  l’acide  sulfurique 
libre  ; la  seconde,  de  la  potasse.  C’est  l’expérience  fondamentale 
de  la  doctrine  électro-chimique  de  Berzelius,  d’après  laquelle  le 
sulfate  de  potasse  se  dédouble  d’après  l’équation 

S03K20  = SO3  + K20. 


En  même  temps  l’eau  est  décomposée,  car  il  se  dégage  de 
l’hydrogène  et  de  l’oxygène  à leurs  pôles  respectifs,  en  même  quan- 
tité que  dans  le  voltamètre,  à 
courant  égal.  Il  y aurait  dans 
ce  cas  une  double  action  du 
courant  : dédoublement  du 
sel  et  décomposition  de  l’eau, 
ce  qui  est  contraire  aux  lois 
de  Faraday. 

Si  l'on  dispose  l’expérience 
comme  le  montre  la  figure  4d, 
en  formant  l’électrode  + par 
une  lame  de  platine  et  l’élec- 
trode — par  une  colonne  de 
mercure  dans  laquelle  plonge 
un  fil  de  platine,  les  résultats 
ne  sont  plus  les  mêmes.  Une  partie  du  potassium  échappe  à l’action 
de  l’eau  en  s’unissant  au  mercure.  Le  sulfate  potassique  se  com- 
porte donc  ici  comme  les  sels  qui  se  dédoublent  en  métal,  acide  et 
oxygène,  de  sorte  quele  dégagement  d’hydrogène  doit  être  attribué 
à la  décomposition  secondaire  de  l’eau,  non  par  la  pile,  mais  par 
l’action  du  potassium,  tandis  que  l’oxygène  du  pôle  h-  provient 
de  l’action  du  résidu  SOv  sur  l’eau  : 


Fig.  43. 
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S04K2  = SO4  -f-  K2 

puis 

SO4  -j-  II20  = SOvII2  -f-  O et  K2  -f-  2I120  = 2KHO  -j-  II2. 

C'est  ce  mode  de  décomposition  électrolytique  qui  a lieu  pour  les 
sels  dont  le  métal  ne  décompose  pas  l’eau  ; le  sulfate  de  cuivre  par 
exemple  donne  un  dépôt  de  cuivre  métallique  au  pôle  négatif  et 
de  l’oxygène  au  pôle  positif: 

S04Cu  -f  H20  £=.  Cu  -f-  S OH2  + O. 

C’est  là  certainement  le  cas  le  plus  général. 

Signalons  enfin  des  cas  où  le  métal  se  dépose  au  pôle  positif, 
mais  sous  forme  de  peroxyde , en  même  temps  que  de  l’hydro- 
gène se  dégage  au  pôle  négatif.  Il  peut  arriver  aussi  qu’une  por- 
tion du  métal  se  porte  au  pôle  négatif: 

S04Mn  + 2H20  = (S04H2)+  -f-  (Mn02)+  -f  (H2)~ 

2(Az03)2Pb  -f  2H20  = 4(Az03H)+  -f-  (Pb02)+  -f-  Pb~ 

abstraction  faite  pour  ce  dernier  sel  de  la  décomposition  que  peut 
éprouver  l’acide  azotique. 

71.  Galvanoplastie.  — C’est  l’art  d’obtenir  des  dépôts  métal- 
liques fournis  par  l’électrolyse  des  solutions  salines.  Suivant  les 
conditions  de  l’opération,  le  métal  se  dépose  sur  l’électrode  néga- 
tive sous  forme  pulvérulente  ou,  ce  que  l’on  recherche  surtout,  en 
couches  compactes  et  adhérentes  qui  reproduisent  tous  les  détails 
du  moule  servant  d’électrode  et  dont  la  surface  doit  être  rendue 
conductrice.  Le  fer,  le  cuivre,  le  nickel,  l’or,  l'argent,  le  platine 
peuvent  être  ainsi  obtenus  en  couches  adhérentes  plus  ou  moins 
épaisses  selon  le  but  à atteindre,  qui  est  tantôt  de  reproduire  en 
métal  un  objet  ou  une  empreinte,  tantôt  de  recouvrir  un  métal  par 
un  autre  : le  fer  par  le  cuivre,  le  cuivre  par  l’or  ou  par  l'ar- 
gent, etc.  Les  applications  principales  de  la  galvanoplastie  trou- 
veront place  à l’histoire  des  métaux. 

Lorsqu’on  électrolysc  une  solution  métallique,  celle-ci  s'appau- 
vrit peu  à peu;  sa  conductibilité  diminue  en  même  temps  et  les 
conditions  de  l’électrolyse  sont  modifiées.  Il  s’ensuit  un  défaut 
d'homogénéité  dans  le  dépôt  galvanique.  On  remédie  aisément  à 
cet  inconvénient  par  l’emploi  d 'électrodes  solubles  formées  par  le 
métal  même  dont  on  effectue  le  dépôt.  Si  au  lieu  d’employer  le 
platine  comme  électrode  positive  dans  l’électrolyse  du  sulfate  de 
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cuivre,  par  exemple,  on  emploie  le  cuivre,  celui-ci  s unira  immé- 
diatement au  groupement  SCR  qui  se  porte  au  pôle  -b  et  entrera  en 
dissolution,  de  telle  sorte  qu’il  se  dissoudra  en  quantité  précisé- 
ment égale  à celle  qui  s’est  déposée  au  pôle  — et  la  concentration 
le  la  solution  restera  constante;  il  y a simplement  transport  du 
métal  d’un  pôle  à l’autre. 

L’électrolyse  trouve  encore  une  application  importante  dans 
l'analyse  chimique.  Elle  permet  d’isoler  de  très  petites  quantités 
d’un  métal  contenu  dans  une  solution  et  de  plus  d’en  déterminer  la 
quantité.  Si  l’on  électrolyse,  par  exemple,  une  solution  de  sulfate  de 
cuivre  qu’on  introduit  dans  une  capsule  de  platine  tarée,  servant  de 
-,  pôle — , tandis  qu’une  lame  de  platine  constitue  l’électrode  positive, 
le  cuivre  se  déposera  sur  les  parois  de  la  capsule  ; le  dépôt  étant 
complètement  effectué,  il  ne  restera  plus  qu’à  le  laver,  à le  sécher 
■et  à peser  la  capsule  ; l'augmentation  du  poids  indique  le  poids  du 
cuivre  déposé.  Il  faut,  pour  que  l’essai  donne  des  résultats  nets,  des 
conditions  de  concentration  et  de  force  de  courant  variant  avec  le 
métal  à isoler.  La  nature  de  la  combinaison  dans  laquelle  est 
engagé  le  métal  est  aussi  très  importante  à considérer. 

SPECTROSCOPIE  (1). 

72.  Radiations  lumineuses.  — Raies  spectrales.  — Un  rayon 
de  lumière  solaire  en  traversant  un  prisme  est,  comme  on  sait, 
non  seulement  réfracté,  mais  encore  dédoublé  en  radiations  de  di- 
verses réfrangibilités  et  la  lumière,  projetée  sur  un  écran,  y produit 
un  spectre  dans  lequel  on  admet  7 couleurs  principales  dont  la 
réfrangibilité  va  en  augmentant  du  rouge  au  violet.  Ces  couleurs 
sont  les  suivantes:  rouge , orangé,  jaune,  vert,  bleu , indigo , violet. 

Le  spectre  du  soleil,  produit  à l’aide  d’un  faisceau  de  lumière 
passant  à travers  une  fente  fine  est  sillonné  de  raies  obscures, 
observées  d’abord  par  Wollaston  et  étudiées  avec  soin  par 
Fraunhofer. 

(1)  Les  relations  de  la  chimie  avec  les  phénomènes  optiques  sont  multiples,  mais 
elles  sont  plutôt  du  domaine  de  la  physique.  Nous  nous  bornerons  donc  ici  à l’étude 
des  phénomènes  spectroscopiques,  ceux-ci  étant  devenus  aujourd’hui  d’une  grande 
importance  pour  la  caractérisation  d’une  foule  de  substances.  On  trouvera,  dans  le 
corps  de  notre  Traité , les  applications  qu’ont  rencontrées  les  phénomènes  de  polari- 
sation. Nous  aurons  aussi,  à l’occasion  delà  photographie,  à nous  occuper  de  l’acti- 
vité chimique  de  certaines  radiations. 
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La  lumière  émise  par  un  corps  solide  porté  à l’incandescence 
fournit  en  général,  lorsqu’elle  traverse  un  prisme,  un  spectre  con- 
tinu. Celui-ci  n’est  complet  que  lorsque  la  température  atteint 
1200°;  à des  températures  plus  basses,  les  rayons  les  plus  réfran- 
gibles  font  défaut.  Certains  corps  solides  (sels  de  didyme  ou 
d’erbium)  émettent  cependant  un  spectre  discontinu  quand  on  les 
porte  à l’incandescence. 

Les  vapeurs  et  gaz  incandescents  donnent  au  contraire  des 
spectres  dans  lesquels  manquent  certaines  radiations,  tandis 
que  d’autres  prédominent.  Ces  spectres  sont  en  effet  sillonnés  de 
bandes  et  de  raies  dont  la  position  varie  avec  la  nature  de  la 
substance,  mais  est  toujours  identique  pour  une  substance  don- 
née. La  température  n’a  pas  d’influence  sur  cette  position;  cepen- 
dant elle  peut  modifier  l’aspect  du  spectre.  Si  elle  est  basse,  les 
raies  les  plus  réfrangibles  manqueront;  si  elle  s’élève,  celles-ci 
apparaîtront  successivement  et  certaines  raies  pourront  s’élargir 
ou  changer  d’intensité. 

Les  raies  spectrales  correspondent  à une  réfrangibilité  déter- 
minée ; les  radiations  les  plus  réfrangibles,  situées  dans  le  violet, 
sont  celles  qui  possèdent  les  vibrations  les  plus  rapides  et  par  con- 
séquent les  longueurs  d’ondulations  les  plus  courtes;  c’est  en 
longueurs  d’ondulations  qu’on  indique  leur  position  dans  le 
spectre.  La  longueur  d’onde  \ de  la  principale  raie  du  spectre,  dési- 
gnée par  Fraunbofer  par  la  lettre  D,  est  de  0mm, 000589,  soit  389  mil- 
lionièmes de  millimètre  (1). 

On  sait  depuis  longtemps  que  les  composés  de  sodium  commu- 
niquent aux  flammes  une  couleur  jaune  ; les  sels  de  lithium  et  de 
strontium,  une  belle  couleur  rouge  qui  ne  permet  de  les  distin- 
guer les  uns  des  autres  que  si  on  analyse  la  lumière  par  un 
prisme.  Talbot,  à qui  est  due  cette  observation  en  1834,  prévoyait 
la  possibilité  de  caractériser  les  substances  autrement  que  par 
l’analyse  chimique.  Swaii  reconnut  en  1843  que  la  raie  jaune  que 

(1)  Voici  les  valeurs  de  ).  pour  les  diverses  régions  du  spectre  : 


Violet 397  à 424  millionièmes  de  millimètre. 

Indigo 424  à 455 

Bleu 455  à 492 

Vert 492  à 575 

Jaune 575  à 585 

Orangé 585  à 047 
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fournit  une  flamme  contenant  du  sodium  coïncide  avec  la  raie  D 
de  Fraunliofer  et  que  l’on  peut  déceler  par  son  observation  des 
quantités  extrêmement  faibles  de  sodium.  Wheatstone  observa  en 
1835  que  les  métaux  volatils  dans  une  flamme  donnent  des  spectres 
caractéristiques;  Masson  en  1850,  Angstroem  en  1855  étudièrent 
les  spectres  que  fournit  l'étincelle  électrique  éclatant  entre  des 
pôles  de  divers  métaux.  Enfin,  MM.  Bunsen  et  Kirchhoff  firent 
connaître  en  1800  une  méthode  d’analyse  chimique  fondée  sur 
l’observation  spectrale,  qui  laisse  bien  en  arrière  comme  sensi- 
bilité tous  les  procédés  chimiques.  Ils  donnèrent  une  sanction 
éclatante  à la  sensibilité  de  ce  procédé  par  la  découverte  de  deux 
corps  simples,  le  rubidium  et  le  césium , dont  ils  reconnurent 
l’existence  dans  l’eau  minérale  de  Durkheim,  quoique  celle-ci  ne 
renferme  que  4 dixièmes  de  milligramme  de  leurs  chlorures 
par  litre.  Quelques  années  plus  tard,  M.  Crookes  en  Angleterre 
et  Lamy  en  France  firent  connaître  le  thallium  et  MM.  Reich 
et  Richter,  Y indium;  M.  Lecoq  de  Boisbaudran,  le  gallium. 

73.  Spectroscope.  • — L’appareil  que  l'on  doit  à MM.  Kir- 
chliolT  et  Bunsen  et  qui  porte  le  nom  de  spectroscope  est  représenté 
par  la  figure  44.  C’est  sa  forme  la  plus  usuelle. 

Il  est  composé  d’un  prisme  de  flint  et  de  trois  lunettes.  L’une 
porte  à la  place  de  l’oculaire  deux  plaques  métalliques  séparées 
par  une  fente  verticale  qu’on  peut  élargir  ou  rétrécir  à l’aide  d’une 
vis  et  qui  livre  passage  au  faisceau  lumineux.  La  fente  peut  être 
recouverte  sur  la  moitié  de  sa  hauteur  par  un  petit  prisme  qui 
permet  d’y  faire  pénétrer,  par  réflexion  totale,  la  lumière  d’une 
autre  source  qui  va,  avec  1«  premier  faisceau,  se  projeter  sur  une 
des  faces  du  prisme.  La  seconde  lunette,  qui  est  une  lunette 
simple  astronomique,  reçoit  les  rayons  réfractés  et  dispersés 
par  le  prisme  en  même  temps  que,  par  réflexion  totale,  l’image 
d'une  échelle  graduée  portée  par  la  troisième  lunette  et  éclairée 
par  un  petit  bec  de  gaz  ou  par  une  bougie.  La  lunette  micromé- 
trique est  munie  de  trois  vis  permettant  un  léger  déplacement 
de  bas  en  haut  et  de  gauche  à droite,  ainsi  que  la  mise  au  point. 
La  lunette  d’observation  peut  aussi  se  mouvoir  latéralement  de 
manière  à pouvoir  porter  au  centre  de  l’image  telle  ou  telle  région 
du  spectre. 

Le  prisme,  que  la  figure  montre  à découvert,  doit  être  mis  à 
l’abri  de  la  lumière  extérieure  soit  par  un  cylindre  métallique 
I.  — Chimie  minérale.  9 
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noirci  à l’intérieur  et  portant  des  ouvertures  pour  chaque  lunette, 
soit  par  un  capuchon  noir  en  étoffe  opaque. 

Les  substances  dont  on  veut  observer  le  spectre  doivent  être 
réduites  en  vapeur  et  il  faut  généralement  pour  cela  une  source 
de  chaleur  assez  intense.  On  emploie  soit  la  flamme  non  éclai- 
rante d’un  bec  Bunsen,  soit  l’étincelle  électrique.  Quand  on  fait 


Fig.  44. 


usage  de  la  flamme,  on  y introduit  la  substance  à examiner,  soit 
en  solution  soit  solide,  à l’aide  d’un  fil  fin  de  platine  fixé  à un 
support  et  dont  l’extrémité  est  recourbée  en  boucle.  Les  chlo- 
rures, en  raison  de  leur  volatilité,  sont  les  combinaisons  des  mé- 
taux qui  donnent  les  spectres  les  plus  nets. 

Si  l’on  veut  comparer  un  spectre  à un  spectre  connu,  on  fait 
usage  d’une  seconde  lampe  dans  laquelle  on  introduit  la  substance 
type  et  qui  envoie  sa  lumière  à travers  la  fente  à l’aide  du  petit 
prisme  à réflexion  totale.  - 
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Pour  observer  le  spectre  d’un  composé  métallique  dans  l’étin- 
celle, on  introduit  le  sel,  en  solution  assez  concentrée,  dans  un 
petit  godet  en  verre  dont  le  fond  est  traversé  par  un  fil  de  platine 
servant  d’électrode  négative,  tandis  qu’un  autre  fil  servant  d’élec- 
trode positive  est  maintenu  tout  près  de  15.  surface  du  liquide. 
L’étincelle  est  produite  par  une  bobine  d’induction.  Cette  disposi- 
tion, due  à M.  Lecoq  de  Boisbaudran  est  représentée  figure  45. 
Les  spectres  ainsi  obtenus  sont  très  nets;  mais 
il  se  produit  des  projections  de  gouttelettes 
liquides.  On  évite  celles-ci  en  faisant  usage 
des  tubes  de  MM.  Delaclianal  et  Mermet.  Ce  sont 
des  tubes  d’essai  traversés  à leur  base  par  un 
fil  de  platine  qui  s’engage  dans  un  tube  capillaire 
soudé  dans  le  fond  du  tube.  Ce  tube  capillaire 
dépasse  un  peu  l’électrode  inférieure  ainsi  que 
le  niveau  du  liquide  introduit  dans  le  tube;  le 


Fig.  45. 


Fig.  4G. 


liquide  s’y  élève  par  capillarité;  l’autre  électrode  traverse  le  bou- 
chon du  tube  et  arrive  à proximité  du  tube  capillaire  (fig.  46). 
Le  verre  pouvant  être  attaqué  par  l’étincelle,  le  spectre  obtenu 
avec  ces  tubes  n’est  pas  toujours  très  pur. 

M.  Bunsen  fait  éclater  l’étincelle  entre  deux  petits  cônes  de 
charbon  imprégnées  de  la  substance  à examiner. 

L’échelle  micrométrique  indiquant  la  position  des  raies  est 
graduée  en  divisions  égales,  par  exemple  de  1 à 170  pour  le  spectre 
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visible  cl  ou  dispose  les  lunettes  de  manière  à faire  coïncider  la 
raie  D,  c’est-à-dire  celle  du  sodium,  avec  la  division  100  (quelque- 
fois 50).  Les  divisions  ainsi  observées  n’ont  aucune  valeur  abso- 
lue, celle-ci  variant  avec  le  pouvoir  dispersif  de  la  substance  du 
prisme,  et  il  faut  pour  chaque  appareil  établir  une  table  de  con- 
cordance entre  les  divisions  du  micromètre  et  leur  valeur  en  lon- 
gueurs d’onde,  ce  qui  se  fait  empiriquement  en  déterminant  la 
position  de  raies  connues  (lithium,  sodium,  thallium,  etc.,  dont 
les  longueurs  d’onde  ont  été  mesurées  une  fois  pour  toutes,  puis 
on  construit  une  courbe  en  prenant  pour  abscisses  les  divisions 
du  micromètre  et  pour  ordonnées  la  valeur  des  longueurs  d’onde, 
puis  joignant  les  points  obtenus  (1). 

74.  Sensibilité  du  spectroscope.  — La  méthode  spectrale  pour 
déceler  certain  métaux  est  d’une  sensibilité  extrême.  MM.  Bunsen 
et  lvirchhoff  ont,  par  exemple,  pu  caractériser  le  sodium  dans  l’at- 
mosphère d’une  pièce  mesurant  60  mètres  cubes  de  capacité, 
après  y avoir  fait  détoner  3 milligrammes  d’un  mélange  de 
chlorate  de  sodium  et  de  sucre.  D’après  la  capacité  de  la  pièce,  on 
peut  calculer  que  l’atmosphère  ne  renfermait  que  1 trois-millio- 
nième  de  milligramme  de  sel  dans  l’air  environnant  la  flamme. 
Aussi  est-il  rare  que  l’on  n’observe  pas  la  raie  du  sodium  quand 
on  fait  une  observation  spectroscopique,  la  poussière  qui  recouvre 
les  objets  renferme  toujours  des  composés  de  ce  métal. 

On  a reconnu  que  le  lithium  est  un  élément  extrêmement  ré- 
pandu dans  la  nature  et  nous  avons  déjà  signalé  la  découverte  à 
l’aide  du  spectroscope  de  certains  métaux  très  rares  qui  auraient 
même  longtemps  échappé  à l’observation  du  chimiste  dépourvu 
de  ce  merveilleux  instrument. 

La  planche  que' nous  joignons  ici  indique  l'aspect  des  spectres 
les  plus  connus,  produits  à l’aide  d’un  bec  Bunsen. 

Pour  les  métaux,  ce  sont  surtout  les  métaux  alcalins  et  alcalino- 
terreuxqui  fournissent  les  spectres  les  plus  faciles  à caractériser. 
Les  spectres  de  la  plupart  des  autres  métaux  sont  beaucoup  plus 
compliqués  et  exigent  pour  leur  observation  exacte  l’emploi  de 
l’étincelle  d’induction  et  souvent  d’appareils  à double  dispersion, 
c’est-à-dire  à deux  prismes. 

(1)  On  trouvera  sur  les  observations  spectrales  des  renseignements  pratiques  très 
précis,  ainsi  que  les  indications  graphiques  des  spectres  des  divers  éléments,  dans 
l’ouvrage  de  M.  Lecoq  de  Doisbaudran  : Spectres  lumineux. 
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Les  spectres  obtenus  avec  l’étincelle  diffèrent  de  ceux  fournis 
par  la  flamme  en  ce  qu’ils  offrent  beaucoup  plus  de  raies,  et  sou- 
vent celles  que  fournit  la  flamme  sont  dédoublées.  Ce  résultat  est 
dû  à la  haute  température  de  l’étincelle. 

En  général,  on  peut  observer  simultanément  les  raies  de  plu- 
sieurs métaux.  Néanmoins,  la  prédominance  d’un  métal  dans  un 
mélange  masque  parfois  la  présence  d’un  autre  métal  ; ainsi  la 
raie  verte  qui  caractérise  le  thallium  peut  ne  pas  se  produire  en 
présence  de  beaucoup  de  chlorure  de  sodium.  Quand  un  mélange 
est  introduit  dans  une  flamme,  on  observe  généralement  une 
succession  de  spectres,  en  commençant  par  celui  du  composé  le 
plus  volatil. 

Pour  que  les  combinaisons  des  métaux  fournissent  le  spectre 
du  métal  lui-même,  il  faut  qu’elles  soient  volatiles  et  décompo- 
sâmes ou  dissociables  par  la  flamme  à une  température  élevée. 
C’est  pour  cette  raison  que  les  combinaisons  halogénées  se  prê- 
tent le  mieux  aux  observations  spectrales.  Si  l’on  empêche  la 
dissociation  du  composé,  celui-ci  peut  offrir  un  spectre  propre, 
différent  de  celui  du  métal.  C’est  ce  qui  a lieu  quand  on  introduit 
un  chlorure  dans  la  flamme  de  l’hydrogène  brûlant  dans  le  chlore 
( Alex.  Mitscherlich)  ou  dans  la  flamme  du  gaz  ayant  traversé  une 
solution  concentrée  et  bouillante  d’acide  chlorhydrique  (Lecoq  de 
Boisbaudran). 

C’est  ainsi  que  M.  Lecoq  de  Boisbaudran  a constaté  des  diffé- 
rences très  prononcées  pour  le  chlorure  de  baryum  introduit  dans 
la  flamme  du  gaz  et  dans  la  flamme  du  gaz  saturé  d’acide  chlorhy- 
drique ; pour  le  bromure  de  baryum  dans  la  flamme  du  gaz  chargé 
de  brome  ; pour  l’iodure  de  baryum,  dans  la  flamme  chargée  de 
vapeurs  d’iode.  Non  seulement  les  raies  ne  sont  plus  les  mêmes; 
mais,  chose  remarquable,  leur  ensemble  se  rapproche  d’autant 
plus  de  la  région  la  moins  réfrangible  du  spectre  que  l’élément 
combiné  au  baryum  possède  un  poids  atomique  plus  élevé. 

75.  Spectre  des  gaz  et  des  vapeurs.  — Pour  observer  le 
spectre  des  gaz,  on  fait  éclater  dans  ceux-ci  l’étincelle  électrique. 
Mais  la  tension  du  gaz  a une  grande  influence  sur  le  spectre  qu’il 
produit  et  le  spectre  d’un  gaz  raréfié  est  très  différent  de  celui  du 
même  gaz  sous  la  pression  ordinaire. 

Pour  observer  ces  spectres,  on  peut  faire  éclater  l’étincelle 
d’une  bobine  d’induction  entre  deux  électrodes  l’aluminium,  enfer- 
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méos  dans  un  tube  d’essai  et  dont  les  extrémités  sont  écartées  de 
1 centimètre.  Elles  sont  isolées  l’une  de  l’autre  par  des  tubes  de 
verre.  Quant  au  tube  d’essai,  on  peut  le  mettre  en  rapport  avec 
une  pompe  pneumatique.  Quand  on  fait  passer  l’étincelle,  il  se 
produit  un  trait  de  feu  qui  s’élargit  lorsqu’on  raréfie  le  gaz  con- 
tenu dans  le  tube.  La  couleur  de  l’étincelle  varie  d’un  gaz  à un 
autre,  ainsi  que  le  spectre  qui  la  caractérise. 

Les  premières  observa  tions  sur  la  différence  qui  existe  entre  les 
spectres  d’un  même  gaz  suivant  la  tension  de  celui-ci  sont  dues  à 
MM.  Plücker  et  Hittorf. 

Si  l’on  enferme  du  soufre  dans  un  tube  dans  lequel  sont  soudées 
deux  électrodes,  qu’on  fait  le  vide  dans  le  tube,  puis  qu’on  le 
scelle  à la  lampe,  on  n’arrive  pas  à y faire  passer  l’étincelle  à la 
température  ordinaire  ; mais  si  l’on  chauffe  le  soufre  pour  le  vola- 
tiliser, on  observe  une  magnifique  lumière  bleue  qui  donne  un 
spectre  formé  de  bandes  régulières  dans  lesquelles  un  fort  gros- 
sissement permet  de  reconnaître  de  fines  raies  noires.  C’est  un 
spectre  de  premier  ordre  ou  primaire.  Si  l’on  augmente  la  tension 
de  la  bobine,  ou  si  l’on  chauffe  un  peu  plus  fort,  la  couleur  de- 
vient bleu  verdâtre  et  le  spectre  est  formé  de  lignes  brillantes  et 
déliées  ; c’est  un  spectre  de  deuxième  ordre. 

Si  l’on  observe  le  spectre  de  deuxième  ordre  de  l’hydrogène,  les 
raies  qui  le  constituent  s’élargissent  sous  l’influence  de  fortes  dé- 
charges ou  de  fortes  pressions,  au  point  de  former  un  spectre 
presque  continu. 

La  plupart  des  métalloïdes  fournissent  ainsi  des  spectres  pri- 
maires et  secondaires.  Les  spectres  des  gaz  raréfiés  s’observent 
très  bien  avec  les  tubes  de  Geissler.  L’hydrogène  fournit  ainsi  un 
spectre  constitué  par  quatre  raies  a,  [3,  y et  5 qui  correspondent 
aux  raies  C,  F,  G et  h du  spectre  solaire,  avec  les  longueurs 
d’onde  656,2;  486,1,  434  et  410,1. 

76.  Renversement  du  spectre. — Les  spectres  dont  nous 
venons  deparler  sont  des  spectres  d 'émission,  caractérisés  par  des 
raies  lumineuses.  Ces  raies  coïncident  en  partie  avec  les  raies  du 
spectre  solaire,  mais  celles-ci  sont  noires.  Cette  coïncidence  a été 
démontrée  de  la  manière  suivante  : Ayant  présenté  une  flamme 
chargée  de  sodium  à la  fente  d’un  appareil  destiné  à produire 
un  spectre  solaire  d’intensité  moyenne,  Kirchhoff  vit  la  raie 
obscure  D se  transformer  en  une  raie  brillante.  Pour  voir  jusqu’à 
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quel  point  on  peut  ainsi  augmenter  l’intensité  de  la  lumière 
solaire  sans  faire  disparaître  la  raie  du  sodium,  il  fit  tomber  la 
lumière  directe  du  soleil  sur  la  fente  de  l’appareil,  à travers  la 
flamme  du  sodium,  et  il  vit  à son  grand  étonnement  apparaître 
la  raie  noire  avec  une  intensité  extraordinaire.  Le  même  phéno- 
mène se  produisit  lorsqu’il  remplaça  la  lumière  solaire  par  la 
lumière  de  Drummond,  ou  par  un  fil  de  platine  porté  à l'incandes- 
cence; cependant  ces  sources  lumineuses  donnent  des  spectres  con- 
tinus, privés  de  raies  obscures  (Ann.  Ch.  Phys.  3,  t.  LXV1II,  p.  19). 

Ces  phénomènes  s’expliquent  aisément  dans  l’hypothèse  qu’une 
flamme  chargée  de  sodium  absorbe  les  rayons  de  même  réfrangi- 
bilité que  ceux  qu’elle  émet,  et  qu’elle  est  au  contraire  parfaite- 
ment transparente  pour  tous  les  autres  ; cela  résulte  de  l’égalité 
entre  les  pouvoirs  émissif  et  absorbant. 

77.  Spectres  d’absorption.  — La  raie  noire  qui  résulte  du 
renversement  de  la  raie  brillante  du  sodium  s’observe  aisément  en 
brûlant  un  fragment  de  sodium  devant  la  fente  du  spectroscope.  Il 
se  produit  d’abord  la  double  raie  brillante  du  sodium  ; mais  lorsque 
la  combustion  est  devenue  très  active,  on  remarque  un  spectre  con- 
tinu, mais  pourvu  des  mêmes  raies  , devenues  obscures.  A ce 
moment,  le  sodium  forme  un  noyau  incandescent  émettant  toutes 
les  radiations  ; mais  celles-ci  sont  obligées  de  traverser  la  vapeur 
incandescente  jaune,  qui  absorbe  les  rayons  quelle  émet  elle-même. 

Les  spectres  à raies  noires  sont  donc  des  spectres  d 'absorption. 

Si  l’on  intercale  entre  une  source  lumineuse  et  un  spectroscope 
un  cylindre  creux  de  fer  fermé  par  des  glaces,  dans  lequel  on  va- 
porise diverses  substances  : sodium,  potassium  iode,  etc.,  on 
observe  les  spectres  d’absorption  de  ces  vapeurs  : ces  spectres  ne 
correspondent  pas  toujours  aux  spectres  d’émission  ; mais  il  faut 
remarquer  que  ceux-ci  sont  produits  à une  température  beaucoup 
plus  élevée.  Beaucoup  de  gaz  et  de  vapeurs,  même  incolores,  pro- 
duisent des  spectres  d’absorption  caractéristiques  pour  chaque 
substance.  La  vapeur  d’eau  sous  pression  est  dans  ce  cas  (Janssen). 

On  observe  encore  des  spectres  d’absorption  en  plaçant  devant  la 
fente  d’un  spectroscope  des  solutions  de  corps  colorés,  tels  que  les 
sels  de  chrome,  d’urane,  les  permanganates,  etc.,  ou  bien  des  solu- 
tions de  matières  colorantes.  Pour  celles-ci  les  spectres  d’absorp- 
tion sont  aussi  caractéristiques  que  les  spectres  d’émission  poul- 
ies combinaisons  des  métaux. 
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L’examen  du  spectre  d’absorption  du  sang’  fait  voir  des  diffé- 
rences caractéristiques  suivant  que  sa  matière  colorante,  l’hémo- 
globine, est  combinée  à l’oxygène  (oxyhémoglobine  du  sang  arté- 
riel) ou  qu’elle  est  unie  à de  l’oxyde  de  carbone,  ou  à de  l’acide 
cyanhydrique  (Hoppe-Scyler,  Stockes).  On  a construit  pour  cet 
usage  des  appareils  spéciaux  dans  lesquels  les  spectres  sont  am- 
plifiés par  un  microscope.  La  figure  47  représente  le  spectre  de 
l’oxybémoglobine  (1)  et  celui  de  l’hémoglobine  réduite  (2). 
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Fig.  47. 

L’examen  des  spectres  d’absorption  est,  comme  celui  des  spec^ 
très  d’émission,  d’un  usage  important  pour  l’analyse  minérale. 
C’est  grâce  à lui  qu’on  est  arrivé  à caractériser  une  partie  des  élé- 
ments rares  contenus  dans  la  cérite,  la  gadolinite,  etc.,  dont  les 
uns  possèdent  un  spectre  d’absorption  et  non  les  autres. 

Les  spectres  d’absorption  des  matières  colorantes  varient  avec 
la  nature  des  substances  qui  les  accompagnent  (acide,  ammo 
niaque,  etc.).  L’examen  de  ces  spectres  est  d’un  grand  secours 
pour  caractériser  cette  classe  de  substances. 

Pour  figurer  les  spectres  d’absorption  on  représente  géné- 
ralement l’intensité  des  raies  ou  des  bandes  par  des  courbes  dont 
le  point  culminant  correspond  à l’absorption  la  plus  forte.  Une 
inflexion  plus  ou  moins  brusque  de  la  courbe  indique  une  dé- 
gradation correspondante  de  la  bande  d'absorption. 

78.  Spectroscopie  céleste.  — La  comparaison  des  raies  du 
spectre  solaire  avec  les  raies  claires  qui  caractérisent  les  subs- 
tances de  notre  planète  montre  une  coïncidence  parfaite  entre 
un  grand  nombre  d’entre  elles,  non  seulement  comme  position, 
mais  aussi  comme  intensité  relative.  La  raie  du  sodium,  comme 
nous  l’avons  vu,  est  nettement  caractérisée  dans  le  spectre  so- 
laire ; il  en  est  de  même  des  quatre  raies  de  l'hydrogène  et  des 
nombreuses  raies  du  fer. 
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Il  est  donc  parfaitement  légitime  d’admettre  que  ces  éléments 
existent  en  vapeur  dans  l’atmosphère  du  soleil.  S’ils  se  manifestent 
par  des  spectres  d’absorption,  cela  tient  à ce  que  l’atmosphère  so- 
laire enveloppe  un  noyau  très  brillant  et  absorbe  les  radiations 
émises  par  ces  éléments,  comme  cela  a lieu  dans  l’expérience  de 
Kirclihoff  citée  plus  haut  (76). 

MM.  Angstrœm,  Tlialén,  Lockyer  ont  encore  signalé  les  élé- 
ments suivants  comme  devant  exister  dans  l’atmosphère  solaire  : 
potassium,  rubidium,  calcium,  strontium,  baryum,  magnésium, 
zinc,  cadmium,  aluminium,  manganèse,  cobalt,  nickel,  chrome, 
urane,  titane,  vanadium,  cérium,  cuivre,  plomb,  palladium. 

La  lumière  du  soleil  réfléchie  par  la  lune  et  les  planètes  fournit 
les  mêmes  spectres  que  la  lumière  directe.  Par  contre,  d’après 
' MM.  Allen  Miller  et  Huggins,  les  spectres  des  étoiles  fixes  en  dif- 
fèrent quelque  peu.  Ainsi  le  spectre  d’Aldebaran  accuse  la  pré- 
sence dans  cette  étoile  des  éléments  suivants  : hydrogène,  so- 
dium, calcium,  magnésium,  fer,  bismuth,  tellure,  antimoine  et 
mercure. 

Le  spectre  émis  par  les  protubérances  qu’on  aperçoit  sur  les 
bords  du  disque  solaire  est  tout  différent  du  spectre  ordinaire,  car 
il  offre  des  raies  brillantes,  coïncidant  avec  celles  de  l’hydrogène, 
à peu  près  avec  celle  du  sodium  et  avec  une  de  celles  du  magné- 
• sium  (Janssen).  L’existence  de  ce  spectre  d’émission,  analogue  à 
ceux  des  gaz  en  incandescence,  s’explique  par  ce  fait  qu’il  n’est  pas 
renversé  par  le  passage  de  la  lumière  qui  émane  du  noyau. 

Plusieurs  nébuleuses  ont  un  spectre  analogue  à celui  des  protu- 
bérances. 
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HYDROGÈNE.  — II  = 1 

Densité  = 1 (ou  0,0692  pour  air  = 1).  — Poids  moléculaire  = 2. 

79.  Historique.  — État  naturel.  — L’hydrogène,  nommé 
d’abord  air  inflammable,  a été  isolé  et  étudié  en  1766,  par  Ca- 
vendish,  après  avoir  été  entrevu  longtemps  auparavant  par 
Paracelse  au  seizième  siècle,  puis  par  Boyle  et  par  J.  Mayow. 
Priestley,  Scheele,  Lavoisier  ont  beaucoup  contribué  à son  his- 
toire. Th.  Graham,  et  plus  récemment  MM.  Cailletet,  R.  Pictet 
et  quelques  autres  savants,  ont  mis  en  relief  des  propriétés  très 
remarquables  de  cet  élément. 

L'hydrogène  (1)  forme  un  neuvième  du  poids  de  l’eau.  Il  est 
contenu  dans  toutes  les  matières  organiques;  il  est  uni  au  car- 
bone dans  les  combustibles  végétaux,  bouilles,  pétrole,  etc. 
Bunsen  a constaté  la  présence  de  l’hydrogène  libre  dans  les  gaz 
des  geysirs  d’Islande;  il  se  rencontre  aussi  dans  les  fumerolles 
de  Toscane  (Ch.  Deville  et  F.  Leblanc)  et  accompagne  souvent 
le  gaz  des  marais,  dans  la  décomposition  des  végétaux  au  sein 
de  l’eau.  Graham,  enfin,  a signalé  sa  présence  dans  certains  fers 
météoriques  où  il  se  trouve  occlus. 

80.  Modes  de  production.  — Préparation.  — L’hydro- 
gène peut  être  mis  en  liberté  par  l’action  de  divers  métaux  sur 
l’eau;  les  uns  la  décomposent  déjà  à la  température  ordinaire, 
comme  le  sodium , d’autres  seulement  au  rouge,  comme  le  fery 
le  zinc. 

2HsO  + Na2  = 2NaOH  -h  II2 
H20-hZa  = Zn0  + H2 
4II20  -+-  3Fe  = Fe304  + 4H2. 

(1)  Nom  donné  par  Lavoisier  et  dérivant  de  ùSwp,  eau  et  yewào),  j’engendre. 
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1°  Pour  faire  l1  experien.ee  avec  le  sodium,  ou  îutioduii  un  fia.-, 

; nent  de  ce  métal  sous  une  cloche  remplie  de  mercure,  sur  la  cuve  à 
, nercure  et  contenant  quelques  centimètres  cubes  d’eau.  Ou  bien 
m maintient  sous  l’eau  un  globule  de  sodium,  à l’aide  d’une 
ailler  en  toile  métallique  et  on  le  recouvre  d’une  cloclie  remplie 
Peau,  dans  laquelle  se  rassemble  l’hydrogène  dégagé.  Le  sodium 
employé  dans  ces  expériences  doit  être  bien  nettoyé;  il  pourrait 
;ans  cela  provoquer  de  violentes  explosions. 


Fig.  48. 


2°  La  décomposition  de  l’eau  parle  fer  s’effectue  dans  un  tube  de 
oorcelaine  qui  reçoit  des  faisceaux  de  fil  de  fer  et  qu’on  chauffe 
lans  un  fourneau  à réverbère.  On  fait  arriver  un  courant  de 
/apeur  d’eau,  par  une  extrémité  du  tube  de  porcelaine,  l’autre 
sortant  un  tube  de  dégagement.  Il  est  bon  de  munir  l’appareil 
l’un  tube  de  sûreté.  Le  fer  se  transforme  en  oxyde  magnétique 
Fe304  et  l’hydrogène  se  dégage. 

3°  Certains  métaux,  principalement  le  fer  et  le  zinc,  décom- 
| posent  les  acides  sulfurique,  chlorhydrique  et  d’autres  en  dé- 
plaçant l’hydrogène  pour  donner  les  sels  correspondants  : 

S04H2  -b  Fe  = S04Fe  + H2 
2IICI  H-  Zn  = ZnCl2  + H2. 

On  interprétait  autrefois  cette  réaction  en  disant  que  l’eau  est 
lécomposée  par  le  métal,  donnant  de  l’hydrogène  qui  se  dégage 
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et  île  l’oxyde  métallique  qui  s’unit  à l’acide.  La  décomposition 
du  gaz  chlorhydrique  par  le  zinc  montre  que  cette  interprétation, 
issiie  des  vues  dualistiqucs,  n’est  pas  nécessaire.  Le  zinc,  il  est 
vrai,  est  sans  action  à froid  shr  l’acide  sulfurique  concentré,  mais 
cela  tient  à l’insolubilité  du  sulfate  de  zinc  dans  cet  acide. 

Le  zinc,  que  l’on  emploie 
le  plus  souvent,  pour  la  pré- 
paration de  l’hydrogène,  ne 
décompose  aussi  que  très 
lentement  l’acide  sulfurique 
étendu,  lorsque  le  métal  est 
pur.  Au  contraire,  lorsqu’il 
renferme  des  métaux  étran- 
gers, du  plomb  par  exemple, 
ou  bien  de  l’arsenic,  impu- 
retés contenues  dans  le  zinc 
du  commerce,  l'attaque  est 
très  rapide.  Lorsque  l'on 
emploie  du  zinc  pur,  il  faut 
faciliter  la  réaction  par  l’addition  d’une  goutte  de  chlorure  de 
platine  ou  de  sulfate  de  cuivre  : le  platine,  le  cuivre  sont  mis  en 
liberté  par  le  zinc  plus  électro-positif  et  forment  avec  celui-ci  un 
couple  voltaïque  qui  provoque  la  réaction. 

Pour  préparer  l’hydrogène,  on  introduit  le  zinc  ou  le  fer  dans 
un  flacon  à deux  tubulures  (fig.  49),  muni  d’un  tube  de  dégagement 
et  d’un  tube  à entonnoir  par  lequel  on  verse  l’acide  sulfurique 
étendu  de  sept  à huit  fois  son  volume  d’eau  et  froid,  on  plutôt  de 
l’acide  chlorhydrique.  On  recueille  l'hydrogène  sur  l'eau  ou 
sur  le  mercure,  quand  on  juge  qu'il  a expulsé  tout  l'air  de  l’ap- 
pareil. La  faible  densité  de  l’hydrogène  permet  aussi  de  le  re- 
cueillir facilement  par  déplacement  d’air  en  le  faisant  arriver  dans 
le  haut  d’un  flacon  plein  d’air  et  renversé. 

L’hydrogène  étant  d’un  usage  fréquent  dans  les  opérations 
de  laboratoire,  on  emploie  généralement  un  appareil  continu, 
permettant  de  l’obtenir  à volonté.  La  disposition  suivante  (fig.  50), 
due  à IL  Sainte-Claire  Deville,  est  la  plus  fréquente  : deux  flacons, 
de  plusieurs  litres  de  capacité,  à tubulure  inférieure,  sont  reliés 
par  ces  tubulures  à l’aide  d'un  fort  tube  en  caoutchouc.  L’un  des 
llacons  porte  un  tuhc  à robinet  et  reçoit  le  zinc  qui  repose  sur  une 
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Fig.  49. 
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Fig.  50. 


il  ;ouche  de  verre  concassé  dépassant  la  tubulure.  Le  second  flacon 
iLçoit  de  l’acide  chlorhydrique  ordinaire  étendu  de  son  volume 
j l'eau.  Quand  on  ouvre  le  robinet,  cet  acide  pénètre  dans  le 
i tremier  flacon,  rencontre  le  zinc  et  le  dégagement  d'hydrogène 
Iiommence  et  expulse  d'abord 
I air  du  flacon.  En  fermant  le 
I robinet,  la  production  d'hydro- 
Jgène  continue,  mais  ce  gaz  ne 
loouvant  s’échapper,  refoule  le 
fl  iquide  dans  le  flacon  à acide, 
mis  le  dégagement  s’arrête,  le 
liiinc  n’étant  plus  en  contact 
■avec  l’acide.  Le  flacon  généra- 
teur se  trouve  alors  rempli 
l’hydrogène.  Quand  on  rouvre 
e robinet,  une  partie  de  ce  gaz 
.'échappe  et  l’acide,  rencon- 

rant  le  zinc,  en  produit  une  nouvelle  quantité,  aussi  longtemps 
[ue  le  robinet  reste  ouvert.  Il  faut  élever  plus  ou  moins  le  flacon 
i acide,  suivant  la  pression  qu’a  à vaincre  le  gaz  dégagé.  C’est  ce 
|u’on  obtient  facilement  en  employant  l’appareil  modifié  par 
d.  Schutzenberger  dans  lequel  les  flacons  sont  remplacés  par 
les  réservoirs  sphériques,  l’un  fixe  qui  reçoit  le  zinc;  l’autre  pour 
acide,  mobile  de  bas  en  haut  le  long  d’un  support. 

4°  Certains  métaux,  le  zinc  et  l’étain  par  exemple,  décomposent 
tussi  à chaud  les  alcalis,  en  produisant  un  dégagement  d’hydro- 
gène et  une  combinaison  dans  laquelle  le  métal  fonctionne  comme 
dément  acide  ou  électro-négatif,  par  rapport  à l’alcali  : 

Z n + 2KHO  = If2  + Zn02K2. 

o°  On  obtient  de  l’hydrogène  très  pur  dans  l’électrolyse  de 
’e^u  acidulée.  Comme  on  le  verra  plus  tard,  ce  n’est  pas  l’eau 
lui , dans  ce  cas  est  directement  décomposée,  mais  l’acide.  L’é- 
ectrolyse  de  l’acide  chlorhydrique  fournit  également  de  l’hydro- 
gène au  pôle  négatif,  le  chlore  se  dégageant  au  pôle  positif. 

0°  On  obtient  de  l’hydrogène  impur  lorsqu’on  dirige  un  courant 
le  vapeur  d’eau  sur  du  charbon  chauffé  au  rouge.  Il  est  alors  mé- 
angé  principalement  d’oxyde  de  carbone  : 


IFQ  + C^CO  + fl-Ç 
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Mais  l’oxyde  de  carbone  lui-mème  peut  réagir  sur  la  vapeur 
d’eau  à une  température  élevée  pour  donner  de  l’hydrogène  et  du 
gaz  carbonique 

CO  -b  1I1 20  = CO2  4-  II2. 

Le  gaz  produit  est  donc  aussi  mélangé  d’anhydride  carbonique. 
On  a cherché,  par  diverses  dispositions,  à rendre  ce  procédé  indus- 
triel. 

7°  Beaucoup  de  matières  organiques  sont  décomposées  par  la 
potasse,  qui  agit  comme  oxydant,  en  abandonnant  son  hydrogène. 
Les  réactions  les  plus  simples  de  cet  ordre  sont  celles  que  four- 
nissent le  formiate  HC02K  et  Yoxalaïe  de  potassium  C204K2;  ces 
sels  sont  convertis  en  carbonate  C03K2  : 

HC02K  + KHO  = C03K2  + H2 
€20  '-K2  + 2KHO  = 2C03K2  + H2. 

Purification  de  l’hydrogène.  — L’hydrogène  préparé  par  le 
zinc  et  un  acide  possède  une  odeur  fétide,  due  à la  présence  de 
gaz  étrangers  fournis  par  les  impuretés  du  zinc  : soufre,  ar- 
senic, phosphore,  carbone,  éléments  donnant  des  combinaisons 
hydrogénées  gazeuses.  Pour  priver  l’hydrogène  de  ces  impuretés.' 
on  lui  fait  traverser  d’abord  de  l’eau  ou  de  la  potasse,  pour  re- 
tenir les  vapeurs  acides,  puis  des  colonnes  absorbantes  contenant 
diverses  solutions  métalliques  (de  plomb,  de  mercure,  d’argent), 
qui  retiennent  les  hydrogènes  sulfuré,  arsénié,  phosphoré.  Un 
passage  à travers  de  l’acide  sulfurique  concentré,  prive  enfin  le 
gaz  des  carbures  d’hydrogène  qu’il  peut  renfermer,  ainsi  que  de 
la  vapeur  d’eau  (1).  C’est  ainsi  que  Dumas  a purifié  l’hydrogène 
pour  sa  synthèse  classique  de  l’eau. 

On  arrive  plus  facilement  à purifier  l’hydrogène  en  faisant  passer 
ce  gaz  à travers  une  solution  saturée  de  permanganate  de  potas- 
sium (Schobig)  ou  d’acide  chromique  (E.  Varenne  et  Ilebré).  Dans 
ce  dernier  cas,  on  emploie  une  solution  de  100  grammes  de  bichro- 
mate de  potassium  et  de  50  grammes  d’acide  sulfurique  dans 
un  litre  d’eau.  Ces  agents  oxydent  rapidement  les  hydrures  de 
métalloïdes  qui  souillent  l’hydrogène.  On  achève  la  purification 

(1)  Au  lieu  de  faire  barbotter  le  gaz  dans  tous  ces  liquides,  on  fait  usage  de  frag- 
ments de  pierre  ponce  qu’on  imprègne  du  liquide  qui  doit  agir  comme  absorbant. 

Le  gaz  rencontre  ainsi  une  surface  considérable  de  ce  dernier  sans  que  sa  circula- 

tion soit  gênée  par  une  augmentation  de  pression.  La  ponce  sulfurique  est  un  agent 

de  dessiccation  des  gaz  très  fréquemment  employé. 
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U <311  faisant  passer  le  gaz  sur  de  la  ponce  potassée,  pour  le  priver 
i du  gaz  carbonique  qu’il  peut  contenir,  et  on  le  dessèche  par  la 
ponce  sulfurique. 

81.  Propriétés  physiques  de  l’hydrogène.  — L’hydro- 
J.o-ène  est  un  gaz  incolore,  inodore  quand  il  est  pur,  mais  doué 
; d’une  odeur  fétide  quand  il  est  impur.  C’est  le  plus  léger  de  tous 
les  gaz.  Sa  densité  par  rapport  à l’air  est  égale  à 0,06926,  ou 

! — . Un  litre  d’hydrogène  à 0°  et  sous  la  pression  de  760  milli- 

• 14,44  J 

j mètres  pèse  0gr, 08958  et  1 gramme  de  ce  gaz  occupe  llm,16.  Cette 
j faible  densité  peut  être  mise  en  évidence  par  plusieurs  expériences, 
i On  peut  transvaser  l’hydrogène  d’une  éprouvette  dans  une  autre 
j remplie  d’air,  tenue  verticalement  l’ouverture  tournée  vers  le  bas. 

Des  bulles  de  savon  remplies  d’hydrogène  s’élèvent  rapidement 
i dans  l’air;  il  en  est  de  même  des  petits  ballons  de  baudruche  ou 
j de  caoutchouc  aujourd’hui  si  répandus  et  qu’on  a gonflés  de  ce  gaz. 

L’hydrogène  est  très  peu  soluble  dans  l’eau  qui,  à la  tempéra- 
i ture  ordinaire,  en  dissout  2 p.  100  de  son  volume. 

L’hydrogène  possède  pour  la  chaleur  une  conductibilité  propre, 
dont  les  autres  gaz  sont  à peu  près  dépourvus.  Si  l’on  fait  passer 

* un  courant  d’hydrogène  sur  un  fil  de  platine  porté  au  rouge  dans 
un  tube,  à l’aide  d’un  courant  électrique,  le  fil  perd  son  éclat,  ce 
qui  n’arrive  pas  avec  les  autres  gaz  (Magnus). 

Le  spectre  de  l’hydrogène  dans  un  tube  de  Geissler  est  carac- 
térisé par  trois  raies  principales  C,  F et  G;  la  première  est  rouge; 
la  seconde  d’un  vert  bleuâtre;  la  troisième  est  violette  (Plücker). 

L’hydrogène,  regardé  jusqu’à  ces  derniers  temps  comme  un  gaz 
permanent,  a pu  être  liquéfié  par  M.  Cailletet  à l’état  de  brouillard 
passager  et  par  M.  Pictet  ; ce  dernier  a même  annoncé  sa  solidi- 
fication au  moment  où  il  s’échappe  du  tube  dans  lequel  il  est 
comprimé  (23);  mais  l’hydrogène  que  ce  savant  avait  préparé  par 
l’action  de  la  soude  sur  le  formiate  de  sodium  n’était  peut-être  pas 
tout  à fait  pur  et  exempt  d’humidité.  MM.  Cailletet  et  Hautefeuille 
calculent  pour  la  densité  de  l’hydrogène  liquide  le  nombre  0,033, 
à une  température  de  — 23°  et  sous  une  pression  de  300  atmo- 
sphères. Ce  nombre  représente  plutôt  la  densité  du  gaz  dans  ces 
conditions  physiques,  le  point  critique  étant  situé  vers  — 150° 
au  moins.  M.  Wroblewski  a liquéfié  l’hydrogène  par  un  froid  de 
— 183°  produit  par  la  volatilisation  rapide  de  l’oxygène  liquide. 
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Diffusibilité.  — L’hydrogène  étant  le  gaz  le  plus  léger  possède 
la  plus  forte  dilTusibilité  moléculaire  (25  et  26).  Il  se  diffuse 
aussi  à travers  les  parois  métalliques  chauffées  au  rouge  (28); 
cette  dernière  propriété  est  liée  aux  phénomènes  d’occlusion. 

82.  Occlusion  de  l'hydrogène.  — L’hydrogène  possède 
pour  les  métaux  une  affinité  particulière,  donnant  lieu  parfois  à 
de  véritables  combinaisons  chimiques;  d’autres  fois  le  gaz  est 
simplement  dissous  si  l’on  peut  employer  cette  expression  pour 
définir  l’absorption  d’un  gaz  par  un  solide.  Le  mot  d 'occlusion 
employé  par  Graliam  exprime  cet  état  particulier,  tout  en  embras- 
sant le  cas  où  l’hydrogène  peut  être  considéré  comme  combiné 
au  métal. 

Le  palladium,  qui  est  le  métal  le  plus  apte  à absorber  l’hydro- 
gène, en  prend  376  fois  son  volume  à la  température  ordinaire 
et  643  volumes  à 90-97°.  Lorsque,  comme  l’a  fait  Graliam,  on 
emploie  une  lame  de  palladium  comme  électrode  négative  dans 
l’électrolyse  de  l’eau  acidulée,  elle  peut  se  charger  de  936  fois  son 
volume  d’hydrogène.  Le  métal  renferme  alors  0,68  p.  100  d’hydro- 
gène et  sa  densité  s’est  abaissée  de  12,38  à 11,79.  Voici  comment 
il  convient  de  disposer  l’expérience. 

Une  lame  mince  de  palladium  «,  de  10  à 15  centimètres  de 
longueur  et  de  1 à 2 centimètres  de  large  est  fixée  par  une  de  ses 

extrémités  à un  axe  vertical  en  cui- 
vre (fig.  51)  qui  plonge  dans  un  cris- 
tallisoir  G contenant  de  l'acide  sul- 
furique étendu.  En  face  de  la  lame 
de  palladium  est  une  lame  de  pla- 
tine £,qui  forme  l’électrode  positive. 
Dès  que  le  courant  est  établi,  l'oxy- 
gène se  dégage  sur  la  lame  de  pla- 
tine, tandis  qu'on  n’observe  aucun 
dégagement  gazeux  sur  la  lame  de  palladium;  celle-ci  ne  tarde 
pas  à s’infléchir,  son  extrémité  libre  s’écartant  du  pôle  positif. 
C’est  que  c’est  sur  la  face  regardant  le  pôle  positif  que  se  pro- 
duit l’absorption  de  l’hydrogène,  absoplion  accompagnée  d une 
dilatation  du  métal.  En  continuant  l’expérience,  la  face  opposée 
du  palladium  se  charge  aussi  d’hydrogène  et  la  lame  se  redresse 
irrégulièrement.  Si  l’on  veut  éviter  ce  fait,  il  suffit  de  vernir  la 
face  extérieure  de  la  lame. 


OCCLUSION  DE  L’HYDROGÈNE  PAR  LES  MÉTAUX. 
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Le  même  redressement,  accompagné  d’une  contorsion  de  la 
lame  de  palladium  se  produit  lorsqu’on  renverse  le  courant  et 
surtout  lorsque,  après  avoir  détaché  la  lame  de  son  pivot,  on  l’in- 
troduit dans  une  flamme.  On  voit  alors  l’hydrogène  abandonné 
par  la  lame  prendre  feu. 

Graham  a envisagé  le  palladium  hydrogéné  comme  un  alliage 
de  palladium  et  d ' hydrogénium.  Les  expériences  thermiques  et 
de  dissociation  sont  venues  confirmer  cette  interprétation.  L’hy- 
drogène dans  cet  alliage  participe  des  propriétés  des  métaux.  Le 
palladium  chargé  d’hydrogène  a conservé  en  effet  une  ténacité 
considérable;  celle  du  palladium  étant  100,  celle  de  l’alliage  est 
81,29.  La  conductibilité  calorifique  devient  5,9,  celle  du  palla- 
dium étant  de  8,10  (pour  Cu  = 100).  Le  palladium,  qui  est  para- 
magnétique, devient  magnétique  lorsqu’il  a fixé  de  l’hydrogène. 

Ces  expériences  jointes  à la  conductibilité  propre  de  l’hydro- 
gène confirment  les  vues  émises  autrefois  par  Dumas  qui,  en  se 
fondant  sur  des  raisons  d’ordre  chimique,  assimilait  l’hydrogène 
aux  métaux. 

La  densité  de  Y hydrogénium  solide,  déduite  de  celle  de  son 
alliage  avec  le  palladium,  est  0,733  d’après  Graham.  MM.  Troost 
et  Hautefeuille,  calculant  cette  densité  d’après  celle  de  l’alliage 
correspondant  à la  formule  atomique  Pd4H2  et  renfermant  625  fois 
son  volume  d’hydrogène,  ont  trouvé  le  nombre  0,62.  La  densité 
de  l’hydrure  de  potassium  K TP  les  a conduits  au  même  résultat, 
soit  0,63,  densité  très  voisine  de  celle  du  lithium,  qui  est  0,59.  La 
chaleur  atomique  de  l’hydrogénium,  déduite  de  la  chaleur  spéci- 
fique de  l’hydrure  de  palladium,  est' 5,9  (Beketoff). 

L’hydrure  de  palladium  se  dissocie  sous  l’influence  de  la  chaleur 
et  sa  tension  de  dissociation  est  égale  à 760mm  pour  la  température 
de  130-140°.  L’absorption  de  l’hydrogène  par  le  palladium  peut 
atteindre  980  volumes,  mais  si  l’on  étudie  la  dissociation  de  ce 
palladium  hydrogéné,  on  voit  que  la  dissociation  ne  suit  une 
marche  normale  que  lorsque  la  combinaison  a perdu  l’hydrogène 
en  excès  sur  PdTP  ; l’élimination  de  cet  excès  obéit  à la  loi  de 
dissolution  des  gaz  (Troost  et  Hautefeuille). 

La  chaleur  de  combinaison  du  palladium  avec  l’hydrogène  est 
de  4cal,147  pour  1 gramme  d’hydrogène  (Moutier).  Cette  chaleur 
est  la  même  au  début  et  à la  fin  de  l’absorption,  d’où  l’on  peut 
conclure  avec  M.  A.  Favre  que  cette  absorption  est  bien  le  résultat 
I.  — Chimie  minérale.  10 
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d’une  combinaison  chimique.  Celte  constance  ne  s’observe  pas 
avec  le  platine. 

L c platine  absorbe  au  ronge  3V0|,8  d’hydrogène  et  à 100°,  0vol,76. 
Le  fer  au  rouge  n’en  absorbe  que  0vül,4G. 

Le  potassium  absorbe  l’hydrogène  à 200’  et  cette  absorption 
est  surtout  active  à 350°.  Le  métal  absorbe  126  fois  son  volume 
de  gaz  hydrogène.  L’hydrure,  qui  a pour  composition  K4112,  se 
dissocie  à une  température  plus  élevée.  La  tension  dedissociation 
est  égale  à 760  millimètres  à 411°  (Troost  et  Hautefeuille).  La  cha- 
leur de  combinaison  est  de  9cal,300  (Moutier). 

On  obtient  de  même  Yhydrure  de  sodium  Na4IP  ; l’absorption 
de  l’hydrogène  par  le  sodium  a surtout  lieu  vers  300°,  et  la  disso- 
ciation est  maximum  à 421°.  La  chaleur  de  combinaison  est  de 
13  calories  (Moutier). 

Le  lithium  n’absorbe  que  17  volumes  d’hydrogène  à 500°  et  le 
thallium  seulement  3 volumes  (Troost  et  Hautefeuille). 

Le  nickel  en  cubes  absorbe,  par  voie  d’électrolyse,  165  fois  son 
volume  d’hydrogène. 

Rappelons  que  Graham  a rencontré  de  l’hydrogène  occlus  dans 
les  fers  météoriques.  Celui  de  Lenarto  a fourni  2vol,85  de  gaz. 
Dumas  a constaté  que  l’aluminium  du  commerce  peut  donner  son 
volume  d’hydrogène  lorsqu’on  le  chauffe  dans  le  vide. 

L’hydrogénium,  ou  hydrogène  occlus,  possède  des  affinités  plus 
énergiques  que  le  gaz  hydrogène  lui-même. 

83.  Propriétés  chimiques.  — Le  gaz  hydrogène  est  com- 
bustible et  brûle  avec  une  flamme  très  pâle  lorsqu’il  est  pur  et 
qu’il  brûle  à l’extrémité  d’un  tube  de  platine  ; lorsqu’on  l'enflamme 
à l’extrémité  d’un  tube  de  verre,  la  flamme  est  jaune,  mais  cette 
couleur  est  due  à la  soude  du  verre.  L’inflammation  a lieu  au 
rouge  et  peut  être  provoquée  par  une  baguette  de  verre  portée  à 
cette  température.  Le  produit  de  la  combustion  de  l’hydrogène 
est  l’eau,  fait  facile  à constater  en  faisant  brûler  un  jet  d’hydro- 
gène sous  une  cloche  sèche  (fig.  52).  Les  parois  de  celle-ci  se 
recouvrent  immédiatement  d’une  buée  qui  s’accumule  peu  à peu, 
en  produisant  des  gouttes  d’eau  qui  ruissellent  le  long  du  verre. 

Lorsque  l’hydrogène  est  mélangé  d’air  ou  d’oxygène,  la  com- 
bustion a lieu  instantanément  dans  toute  la  masse  en  produisant 
une  violente  explosion.  Celle-ci  résulte  de  l’expansion  considé- 
rable de  la  vapeur  d’eau  produite,  qui  est  chassée  hors  du  vase, 
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puis  (le  la  rentrée  subite  de  l’air.  Un  mélange  détonant  parfait  doit 
renfermer  2 volumes  d’hydrogène  pour  un  volume  d’oxygène 
(ou  5 volumes  environ  d’air)  rapport  dans  lesquels  ces  gaz  se  com- 
binent pour  donner  l’eau.  On  obtient  ce  mélange,  désigné  sous  le 
nom  de  gaz  tonnant , lorsqu’on  recueille  ensemble  le  gaz  résultant 
de  l'électrolyse  de  l’acide  sulfurique  étendu. 


Fig.  52. 


L’inflammation  du  gaz  tonnant  peut  être  produite  par  une 
llamme,  par  l’étincelle  électrique  ou  par  le  noir  de  platine.  L’explo- 
sion peut  se  produire  avec  des  proportions  de  gaz  très  différentes 
de  celles  indiquées  ci-dessus.  Lorsqu’on  enflamme  un  jet  d’hydro- 
: gène  produit  à l’extrémité  de  la  lampe  dite  philosophique  (fig.  54), 
il  est  nécessaire  d’attendre  que  l’air  ait  été  complètement  expulsé 
de  l’appareil  par  le  dégagement  d’hydrogène;  sans  cette  précau- 
tion, l’opérateur  serait  exposé  à un  accident. 

L'inflammation  du  jet  d’hydrogène  peut  être  provoquée  par  la 
mousse  de  platine  ou  par  une  mèche  d’amiante  recouverte  de  noir 
de  platine.  Dès  que  ce  métal  est  placé  dans  le  jet  d’hydrogène, 
d rougit  puis  met  le  feu  au  jet,  cette  action  du  platine,  qu’on  a mise 
sur  le  compte  d’une  force  catalytique  ou  de  présence,  tient  à la 
condensation  du  gaz  dans  ses  pores,  condensation  qui  produit  une 
élévation  de  température  suffisante  pour  le  faire  rougir;  il  faut  y 
ajouter  la  chaleur  de  combinaison  du  platine  avec  l’hydrogène.  Le 
briquet  de  Dœbereiner , représenté  (fig.  53),  est  fondé  sur  ce  phéno- 
mène. G est  un  petit  appareil  analogue  aux  appareils  continus  et 
dans  lequel  le  jet  d’hydrogène  rencontre  de  la  mousse  de  platine. 
L ouverture  du  robinet  donnant  issue  au  gaz  provoque  en  même 
temps  l’interposition  d’une  petite  mèche  à huile. 
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Lorsqu’on  fait  brûler  un  jet  d’hydrogène  dans  l’intérieur  d’un 
tube  ouvert  vertical  (%.  54),  celui-ci  rendjun  son  musical  qui  a 
lait  donner  à cette  expérience  le  nom  d’ orgue  philosophique  ou 
harmonica  chimique.  Ce  son,  qui  est  le  son  fondamental  du  tube 
ou  une  octave,  est  dû  aux  vibrations  de  l’air  produites  par  une 
série  de  condensations  de  la  vapeur  d’eau  produite.  Faraday  ad- 
mettait que  le  courant  d’air  ascendant  entraîne  de  l’hydrogène  qui 


vient  brûler  un  peu  au-dessus  de  1 
rapide  de  détonations.  Lorsqu’on 
examine  la  flamme  dans  l’obscu- 
rité, on  voit  outre  la  flamme  qui 
se  produit  au-dessus  de  l’orifice 


Fig.  53. 


orifice  et  produit  ainsi  une  série 


du  tube  de  dégagement,  une  petite  flamme  bleue  qui  semble 
y entrer;  de  plus,  les  deux  flammes  ne  brûlent  pas  simultanément 
(Schæffer).  Ce  sont  là  sans  doute  plutôt  les  effets  que  la  cause 
des  vibrations  du  tuyau  sonore.  On  produit  en  effet  le  même 
son  en  disposant  dans  un  tube  de  quelques  centimètres  de  dia- 
mètre et  de  80  centimètres  de  longueur  environ,  un  amas  de 
toile  métallique  maintenu  au  tiers  inférieur  de  la  longueur  du 
tube.  En  chauffant  cette  toile  à l’aide  d’une  flamme,  le  tube  ne 
rend  pas  de  son,  mais  celui-ci  se  produit  aussitôt  que  l'on  enlève 
la  flamme  et  il  se  poursuit  jusqu’au  refroidissement  presque 
complet  de  la  toile  (Bœttger). 

Chaleur  de  combustion.  — L’hydrogène  produit,  par  sa  com- 
bustion dans  l’oxygène,  une  température  que  M.  Bunsen  évalue 
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à 3259°  ;E.  Becquerel,  à 1700°.  On  calcule  que  cette  température 
devrait  être  de  6 000°;  mais  la  dissociation  partielle  qu’éprouve  l’eau 
formée  absorbe  une  partie  de  la  chaleur  produite.  La  chaleur  de 
combustion  de  l’hydrogène  pour  produire  1 molécule  d’eau  [PO 
en  vapeur  est  de  59cal,0  et  pour  1 molécule  d’eau  liquide  69cal,0. 

La  haute  température  que  produit  la  combustion  de  l’hydro- 
gène fait  employer  le  chalumeau  à gaz  oxhydrique  (oxygène  et 
hydrogène),  pour  fondre  les  corps  très  réfractaires,  par  exemple, 
la  platine.  On  utilisait  autrefois  pour  cela  un  réservoir  très  résis- 
tant en  métal  où  l’on  accumulait  par  compression  le  mélange 
détonant  auquel  on  donnait  issue  par  un  robinet.  Pour  empêcher 
la  combustion  de  pénétrer  dans  le  réservoir  où  le  mélange  aurait 
fait  explosion,  on  interposait  dans  l’ajutage  portant  le  robinet 
une  série  de  toiles  métalliques  destinées  à arrêter  la  flamme  en  la 
refroidissant.  L’appareil,  malgré  cette  précaution,  offrait  de  graves 


Fig.  55. 


dangers,  aussi  le  remplace-t-on  aujourd’hui  par  une  disposition  qui 
permet  de  ne  mélanger  les  gaz  qu’au  moment  de  leur  combustion. 
Chaque  gaz  est  contenu  dans  un  réservoir  spécial,  par  exemple  dans 
des  sacs  de  caoutchouc  et  arrive  séparément,  par  les  ajutages  O et  H, 
au  besoin  sous  pression,  dans  le  chalumeau  oxhydrique  DE  (fig.  55). 

Le  phénomène  de  combustion  de  l’hydrogène  peut  être  ren- 
versé, c’est-à-dire  qu’on  peut  tout  aussi  bien  faire  brûler  le  jet 
d’oxygène  dans  l’hydrogène. 

La  flamme  de  l’hydrogène  est  presque  invisible  ; mais  on  peut 
la  rendre  très  lumineuse  en  mélangeant  à ce  gaz  des  vapeurs  car- 
burées,  par  exemple  la  benzine,  ou  bien  en  y introduisant  des 
corps  solides  qui,  portés  ainsi  à une  haute  température,  devien- 
nent incandescents  ; il  en  est  ainsi  d’une  spirale  de  platine.  Lors- 
qu’on introduit  un  cône  de  chaux  dans  la  flamme  oxhydrique,  il 
acquiert  un  pouvoir  lumineux  considérable  et  produit  ce  que  l'on 
nomme  la  lumière  de  Drummond. 
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L’hydrogène  éteint  les  corps  en  combustion.  Il  est  incapable 
aussi  d entretenir  la  respiration,  mais  il  ne  paraît  pas  être  véné- 
neux. M.  Régnault  a pu  faire  vivre  des  animaux  dans  une  atmo- 
sphère formée  de  76  p.  100  d’hydrogène  et  de  24  p.  100  d’oxygène  ; 
les  accidents  qu’il  peut  provoquer  son  dus  à l’asphyxie. 

84.  Affinités  chimiques  de  l’hydrogène.  — L’hydrogène 
libre  n’a,  dans  les  conditions  ordinaires,  que  des  affinités  peu  pro- 
noncées; c’est  pour  le  chlore  que  cette  affinité  se  manifeste  le  plus 
énergiquement;  encore  faut-il  l’intervention  des  radiations  lumi- 
neuses ou  de  la  chaleur  pour  déterminer  la  combinaison  de  ces  gaz. 

L’hydrogène  pur  agit  faiblement  sur  une  solution  neutre  d’azo- 
tate d’argent,  en  mettant  de  l’argent  en  liberté  ; il  déplace  de 
même  le  platine  et  le  palladium  ; mais  ces  réactions  sont  très 
limitées.  Elles  paraissent  être  plus  actives  sous  l’influence  la  pres- 
sion (Beketoff).  Les  données  relatives  à ces  réactions  sont  du 
reste  contradictoires. 

L’hydrogène  exerce  une  faible  action  sur  la  solution  de  perman- 
ganate de  potassium. 

Les  sels  d’or  ne  sont  pas  réduits  par  l’hydrogène  seul  ; mais  si 
celui-ci  est  en  présence  d’une  tige  de  la  platine,  il  se  produit  un 
dépôt  d’or,  ce  que  E.  Becquerel  a attribué  à la  production  d’un 
couple  voltaïque.  Les  sels  de  cuivre  éprouvent  aussi  une  réduc- 
tion dans  ces  conditions. 

A une  température  élevée,  l’hydrogène  enlève  facilement 
l’oxygène  à certains  oxydes  métalliques,  le  chlore  aux  chlorures, 
le  soufre  aux  sulfures. 

L’hydrogénium,  c’est-à-dire  l’hydrogène  occlus  par  les  métaux 
manifeste  des  affinités  bien  plus  énergiques.  Il  s’unit  directement 
au  chlore  et  même  à l’iode  ; il  réduit  les  sels  mercuriques  et 
ferriques  à l’état  de  sels  mercureux  et  ferreux.  Une  lame  de 
palladium  hydrogéné  décolore  une  solution  très  étendue  de  sulfo- 
cyanate  ferrique  rouge  et  bleuit  un  mélange  de  sel  ferrique  et 
de  ferricyanure  de  potassium,  etc.  Elle  convertit  le  chlorure  de 
benzoïle  en  aldéhyde  benzoïque. 

Suivant  Hoppe-Seyler  rhydrogénium  convertit,  au  contact  de 
l’air,  la  benzine  en  phénol;  le  toluène  en  acide  benzoïque.  Ces 
réactions,  en  apparence  paradoxales,  puisqu’elles  sont  oxydantes, 
doivent  être  attribuées  à la  production  d’ozone  par  suite  de  l’oxy- 
dation de  l’iiydrogénium  à l’air. 
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Osann  avait  décrit,  en  1853,  un  hydrogène  actif,  obtenu  dans 
l’électrolyse  de  l’eau  acidulée  et  comparable  à l’ozone  ou  oxygène 
actif.  Les  phénomènes  qu’il  a signalés  se  passaient  généralement 
au  contact  du  platine  et  doivent  être  assimilés  à ceux  signalés 
plus  haut. 

85.  Hydrogène  naissant.  — Si  l’hydrogène  libre  ne  ma- 
nifeste que  de  faibles  affinités,  il  en  est  tout  autrement  lorsqu’il 
peut  exercer  son  action  au  moment  même  où  il  est  mis  en  liberté, 
c’est-à-dire  à Y état  naissant.  Il  produit  alors  des  effets  de  réduc- 
tion ou  d’hydro'génation.  Il  transforme  l’acide  azotique  en  ammo- 
niaque ; les  sels  ferriques  en  sels  ferreux,  etc.  Son  emploi  est 
surtout  très  fréquent  dans  les  opérations  de  chimie  organique. 
L’hydrogène  naissant  se  fixe  sur  l’indigo  pour  donner  de  l’indigo 
blanc  ; il  transforme  l’acétone  en  alcool  isopropylique  ; les  com- 
posés nitrés  en  amines,  par  exemple  la  nitrobenzine  en  aniline. 

Les  procédés  généralement  employés  pour  produire  l’hydro- 
gène naissant  sont  : 

L’action  des  métaux,  zinc,  fer,  étain,  sur  les  acides  sulfurique 
ou  chlorhydrique;  l’action  de  l’étain  sur  la  potasse;  l’action  de 
l’amalgame  de  sodium  en  présence  de  l’eau. 

Voici  une  expérience  qui  met  bien  en  évidence  l’action  de 
l’hydrogène  naissant  : On  provoque  un  dégagement  d’hydrogène 
en  faisant  agir  le  zinc  sur  l’acide  sulfurique  étendu,  puis  on 
ajoute  au  mélange  une  petite  quantité  d’acide  azotique.  Le  déga- 
gement de  gaz  se  ralentit  instantanément  et  peut  même  complé- 
ment être  arrêté  : le  zinc  ne  s’en  dissout  pas  moins  dans  l’acide, 
mais  l’hydrogène,  au  lieu  de  prendre  l’état  de  gaz,  agit  sur  l’acide 
azotique,  et  le  transforme  en  ammoniaque  dont  il  est  facile  de 
constater  la  présence,  à l’état  de  sel,  dans  le  mélange. 

Il  est  rationnel  d’attribuer  l’activité  que  manifeste  l’hydrogène 
naissant  à ce  que  ses  atomes  non  encore  groupés  en  molécules 
sont  doués  de  toute  leur  énergie  et  peuvent  l’exercer  vis-à-vis  des 
corps  en  présence  avant  de  l’exercer  sur  eux-mêmes. 

86.  Usages.  — Dès  l’origine  de  l’aérostation,  onn’a  pas  tardé 
à remplacer  l’air  chaud  des  montgolfières  par  le  gaz  hydrogène, 
possédant  une  force  ascensionnelle  beaucoup  plus  considérable, 
soit  de  lk,200  par  mètre  cube  (lk,293,  poids  de  l’air,  moins  89gr,5, 
poids  du  même  volume  d’hydrogène);  on  l’obtenait  parle  fer  et 
l’acide  sulfurique.  Son  emploi  a plus  tard  été  généralement  rem- 
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placé  par  celui  du  gaz;  d’éclairage,  beaucoup  moins  léger,  mais 
plus  économique  et  d’un  emploi  plus  commode  La  grande  diff li- 
sibilité de  l'hydrogène  est  du  reste  un  inconvénient  pour  son  appli- 
cation aux  ballons.  Néanmoins,  il  a été  employé  avec  succès  par 
P.  Giflard  pour  le  gonflement  de  son  grand  ballon  captif  pendant 
l’Exposition  de  1878. 

L’emploi  de  l'hydrogène  pour  le  chauffage  et  pour  l’éclairage  a 
été  maintes  fois  proposé,  mais  sans  succès.  C’est  presque  toujours 
à la  décomposition  plus  ou  moins  directe  de  l’eau  par  le  charbon 
(charbon  de  bois,  coke,  etc.),  que  l’on  a eu  recours  pour  cet  usage. 

La  haute  température  produite  par  le  chalumeau  oxyhydrique 
fait  employer  l’hydrogène  dans  certaines  opérations  métallur- 
giques de  laboratoire  (fusion  du  platine). 

L’hydrogène  trouve  un  emploi  fréquent  dans  les  laboratoires 
pour  la  réduction  des  oxydes,  chlorures,  sulfures,  etc.  On  y a 
souvent  recours  pour  des  opérations  qui  doivent  avoir  lieu  à l’a- 
bri de  l’air. 


OXYGÈNE  (1).  — O = 15,96 

Densité  = 15,96  (ou  1,1056  pour  air  = 1).  — Poids  moléc.  = 31,92. 


87.  Historique.  — État  naturel.  — L’oxygène  a été  décou- 
vert par  Priestley  le  1er  août  1774  et  isolé  peu  après  par  Sclieele  et 
par  Lavoisier  (Pâques  1775).  C’est  au  génie  de  Lavoisier  qu’on  doit 
l’interprétation  du  rôle  primordial  que  joue  cet  élément  dans  les 
phénomènes  chimiques,  notamment  dans  la  combustion  cl  dans  la 
respiration.  C’est  à partir  de  ce  moment  que  la  chimie,  abandon- 
nant les  spéculations  métaphysiques  du  phlogistique,  put  prendre 
rang  dans  la  science  réelle. 

Lavoisier  pensait  que  l’oxygène  entrait  dans  la  constitution  de 
tous  les  acides  et  il  lui  donna  par  cette  raison  le  nom  qu’on  lui  a 
conservé  (de  yevvào),  j’engendre,  et  cÇùc,  acide),  tel  est  aussi  le  sens 
du  terme  allemand  Sauerstoff.  Lavoisier  l’avait  d’abord  nommé 
air  vital  et  Priestley,  air  déphlo  gis  tiqué . 

L’oxygène  existe  à l’état  de  liberté  dans  l'air,  mélangé  à quatre 
fois  environ  son  volume  d’azote.  L’eau  en  renferme  les  8/9  de  son 

(1)  Nous  avons  exposé  page  103  les  raisons  qui  nous  font  étudier  l'oxygène  après 
l’hydrogène  quoique  sa  place  soit  en  tête  des  métalloïdes  diatomiques. 
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poids.  La  plupart  des  roches  qui  constituent  la  croûte  terrestre 
sont  formées  par  des  combinaisons  oxygénées,  silicates,  carbo- 
nates, etc.  L’oxygène  entre  enfin  dans  la  constitution  d’une  foule 
de  matières  organiques. 

88.  Préparation.  — 1°  Certains  oxydes  métalliques  se  dédou- 
blent sous  l’influence  de  la  chaleur  seule  en  métal  et  oxygène.  Tels 
sont  les  oxydes  de  mercure,  d’argent,  d’or,  de  platine.  C’est  la 
décomposition  de  X oxyde  de  mercure  (précipité  per  se)  qui  a con- 
duit à la  découverte  de  l’oxygène.  Cet  oxyde  se  dédouble  en  mer- 
cure et  oxygène  à la  température  de  500°.  Ce  procédé  n’est  plus 
utilisé  pour  la  préparation  de  l’oxygène. 

2°  D’autres  oxydes  perdent  seulement  une  partie  de  leur  oxygène 
lorsqu’on  les  calcine.  Ce  sont  principalement  les  peroxydes  de 
manganèse , de  plomb,  de  baryum , V acide  c bromique. 

Pour  utiliser  le  peroxyde  de  manganèse  (pyrol usité),  on  intro- 
duit ce  minéral  pulvérisé  dans  une  cornue  de  grès  qu’on  chauffe 
dans  un  fourneau  à réverbère.  A la  température  rouge,  ce  peroxyde 
perd  le  tiers  de  son  oxygène  et  laisse  un  résidu  d’oxyde  rouge  de 
manganèse  : 

3Mn02  = Mn304  -f-  O2. 

Le  rendement  est  plus  avantageux  lorsqu’on  traite  le  peroxyde 
de  manganèse  par  l'acide  sulfurique  concentré.  Il  abandonne  alors 
la  moitié  de  son  oxygène  : 

MnO2  + S0/fH2  = S04Mn  + H20  + 0. 

On  opère  alors  dans  un  ballon.  Le  peroxyde  de  manganèse  ren- 
fermant souvent  des  carbonates,  et  même  de  l'azotate  de  manga- 
nèse, le  gaz  avant  d’être  recueilli  doit  traverser  un  flacon  laveur 
contenant  de  la  potasse  pour  retenir  l’acide  carbonique  et  les  va- 
peurs nitriques.  Ce  procédé  avait  déjà  été  employé  par  Scbeele;  il 
est  rarement  utilisé. 

3°  Le  chlorate  de  potassium  G103K  est  un  sel  qui  perd  tout  son 
oxygène  a une  température  élevée.  C’est  presque  toujours  à lui 
qu  on  a recours  pour  préparer  ce  gaz.  Le  chlorate  de  potassium  se 
décompose  en  deux  phases  successives,  exigeant  des  températures 
différentes.  Lorsqu  on  fond  ce  sel,  il  commence  à abandonner  de 
1 oxygène  avec  effervescence  ; mais  celle-ci  ne  tarde  pas  à s’arrêter 
et  le  résidu  devient  pâteux.  Ce  n’est  qu’en  chauffant  plus  fort 
que  le  dégagement  de  gaz  reprend. 
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Dans  la  première  phase,  vers  350°,  le  chlorate  s’est  partielle- 
ment suroxydé  aux  dépens  d’une  partie  de  l’oxygène  mis  en 
liberté  et  s’est  transformé  en  pcrchlorate  : 

2G08K  — KC1  + CIO'*  K + O2. 


Dans  la  seconde  phase,  à une  température  plus  éle  vée,  le  perchlo- 
rate  abandonne  tout  son  oxygène  et  laisse  un  résidu  de  chlorure: 

GOK  = KG  + Ol. 


L’arrêt  qui  se  produit  ainsi  rend  l'opération  un  peu  difficile  à 
conduire  et  la  cornue  dans  laquelle  on  l’effectue  doit  être  munie 
d’un  tube  de  sûreté  pour  éviter  une  absorption.  On  écarte  facile- 
ment cet  inconvénient  en  mélangeant  le  chlorate  de  potassium  avec 
le  quart  environ  de  son  poids  d’oxyde  de  cuivre,  de  peroxvde  de 
manganèse  ou  d’oxyde  ferrique.  La  décomposition  du  chlorate  a 


lieu  alors  du  premier  coup  très  régulièrement  et  même  avant  la 
fusion  de  ce  sel.  On  a donné  plusieurs  explications  du  rôle  joué 
par  les  corps  ajoutés  au  chlorate.  On  a admis  que  ces  corps  éprou- 
vent une  suroxydation  momentanée  suivie  immédiatement  d’une 
réduction  qui  les  ramène  à leur  état  initial  (Brodie).  Lorsqu'on 
ajoute  du  peroxyde  de  manganèse  à du  chlorate  de  potassium  en 
fusion  il  y détermine  un  dégagement  subit  d’oxygène. 

Pour  obtenir  de  petites  quantités  d’oxygène,  on  opère  dans  une 
cornue  (fig.  06).  Pour  sa  préparation  en  grand,  on  a recours  au 


PRÉPARATION. 


155 


j mélange  de  chlorate  de  potassium  et  de  peroxyde  de  manganèse 
I qu’on  chauffe  dans  une  cornue  en  cuivre  ou  en  fer,  terminée 
par  un  tube  de  dégagement  en  fer  (fig.  57).  La  chaleur  doit  être 
réglée  avec  soin  pour  ne  pas  provoquer  un  dégagement  trop 
tumultueux  d’oxygène.  Il  est  indispensable  en  outre  de  calciner 
préalablement  l’oxyde  qui  doit  être  mélangé  au  chlorate  afin  de 
détruire  les  matières  organiques  qu’il  pourrait  contenir.  Sans  scs 
précautions,  on  s’exposerait  à des  explosions  d’une  extrême  vio- 
lence. 

4°L ' hypochlorite  de  calcium  (C10)2Ca  (chlorure  de  chaux)  étant 
délayé  dans  l’eau  et  additionnée  d’une  parcelle  d’oxyde  de  cohalt 
ou  d’un  sel  de  cobalt  (la  liqueur  étant  alcaline,  l’oxyde  se  préci- 
pite) on  voit  à une  douce  chaleur  se  produire  un  dégagement 
d’oxygène,  qui  se  prolongera  tant  que  le  mélange  contiendra  de 
l’hypochlorite.  Celui-ci  se  dédouble  en  chlorure  et  oxygène 

(C10)2Ca  = CaCl2  + O2. 

L’interprétation  de  ce  phénomène  est  la  même  que  celle  que 
M.  Brodie  a donnée  de  l’action  exercée  par  les  oxydes  métalliques 
» sur  la  décomposition  du  chlorate  de  potassium  : succession  rapide 
de  suroxydations  et  de  réductions  de  l’oxyde  de  cohalt. 

On  peut  obtenir  un  dégagement  continu  d’oxygène  par  ce  pro- 
cédé en  disposant  un  lait  de  chaux  dans  une  série  de  flacons  de 
' Woulff,  ou  de  ballons  dont  le  dernier  porte  le  tube  de  dégagement, 
ajoutant  quelques  gouttes  de  chlorure  de  cohalt  dans  chaque  flacon 
et  faisant  traverser  toutle  système,  chauffé  au  bain-marie  vers  50% 
par  un  courant  modéré  de  chlore.  Le  chlorure  de  chaux  est  détruit 
au  fur  et  à mesure  de  sa  formation  et  on  recueille  de  l’oxygène 
(Cl.  Winckler). 

Le  chlorure  de  chaux  fournit  aussi  de  l’oxygène,  mélangé  d’un 
peu  de  chlore,  lorsqu’on  le  chauffe  au  rouge. 

5°  L’oxygène  prend  encore  naissance  par  l’action  du  chlore 
sur  l’eau  à la  lumière  ou  à la  chaleur  rouge.  Si  l’on  renverse  sur 
1 eau  une  cloche  contenant  de  l’eau  de  chlore  et  qu’on  l’expose  au 
soleil,  il  se  dégage  peu  à peu  des  bulles  d’oxygène. 

En  faisant  passer  un  courant  de  chlore  ayant  barboté  dans  un 
ballon  contenant  de  l’eau  bouillante,  à travers  un  tube  de  porce- 
laine chauffé  au  rouge  et  renfermant  des  tessons  de  porcelaine, 
on  recueille  de  l’oxygène  à l’autre  extrémité  du  tube.  Le  gaz  doit 
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être  lavé  par  de  la  potasse  pour  le  débarrasser  de  l’excès  de 
chlore  et  de  l’acide  chlorhydrique  formé  : 

Cl2  + Il20  = 2HCI  + 0. 

G0  L 'acide  sulfurique  se  dédouble  à une  température  élevée  en 
oxygène,  gaz  sulfureux  et  eau.  MM.  Deville  et  Debray  ont  utilisé 
cette  réaction  pour  la  préparation  industrielle  de  l’oxygène.  On 
fait  arriver  l’acide  sulfurique  goutte  à goutte,  par  un  tube  de  pla- 
tine, dans  une  cornue  de  grès  remplie  de  rognures  de  platine  ou 
de  fragments  de  briques  et  chauffée  dans  un  fourneau  à réverbère. 
Les  produits  gazeux,  après  avoir  traversé  un  serpentin  refroidi, 
pour  condenser  l’eau  et  un  peu  d’acide  sulfurique  entraîné,  pénè- 
trent dans  un  grand  flacon  à trois  tubulures  et  à tubulure  infé- 
rieure rempli  de  pierre  ponce,  sur  laquelle  on  fait  tomber  conti- 
nuellement une  pluie  d’eau  froide.  L’oxygène  se  débarrasse  ainsi 
de  l’acide  sulfureux,  qui  se  dissout,  puis  est  recueilli  après  un 
lavage  à la  soude. 

7°  Extraction  de  l’oxygène  de  l’air.  — Certains  corps  absor- 
bent l’oxygène  à une  température  déterminée  et  l’abandonnent 
de  nouveau  à une  température  supérieure.  Le  mercure  s’oxyde 
lentement  pendant  son  ébullition  à l’air  et  l’oxyde  formé,  étant  re- 
cueilli et  chauffé  dans  une  petite  cornue,  se  dédouble  déjà  à partir 
de  400°  en  mercure  et  oxygène.  C’est  l’expérience  classique  par 
laquelle  Lavoisier  a démontré  la  présence  de  l’oxygène  dans  l'air. 

La  baryte,  étant  chauffée  dans  un  courant  d’air  au  rouge  sombre, 
en  absorbe  l’oxygène  pour  se  transformer  en  bioxyde  de  baryum. 
Si  l’on  porte  alors  la  température  au  rouge  vif,  ce  bioxyde  aban- 
donne de  nouveau  l’oxygène  absorbé,  laissant  de  la  baryte,  apte 
à se  convertir  de  nouveau  en  bioxyde  (Boussingault).  Après  un 
certain  nombre  de  ces  transformations  successives,  la  baryte  perd 
néanmoins  la  propriété  d’absorber  l’oxygène  au  rouge  sombre, 
de  sorte  que  ce  procédé  n’est  guère  applicable  dans  la  pratique 
pour  la  fabrication  industrielle  de  l’oxygène. 

8°  Il  en  est  un  peu  de  même  du  procédé  très  élégant  de  Tessié 
du  Motay  et  Maréchal,  qui  consiste  à faire  passer  alternativement 
sur  un  mélange  de  bioxyde  de  manganèse  et  de  soude  un  cou- 
rant d’air  chaud  et  un  courant  de  vapeur  d’eau  surchauffée. 
Vers  450°,  ce  mélange  absorbe  l’oxygène  de  l’air  et  se  convertit  en 
manganate  de  sodium  MnO;lNa2.  Le  courant  de  vapeur  d’eau  sur- 
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chauffée  décompose  de  nouveau  ce  sel  en  reproduisant  le  peroxyde 
de  manganèse  et  la  soude. 

Mn04Na2  + tl20  = MnO*  + 2NaOH  + 0. 

Le  mélange  cesse  de  fonctionner  après  un  certain  temps  parce 
que  la  soude  se  carbonate  en  partie  par  l'acide  carbonique  de  l’air 
et  aussi  parce  qu’elle  se  sépare  peu  à peu  du  peroxyde  de  manga- 
nèse de  la  cornue. 

9°  Production  d’oxygène  dans  la  nature.  — L’acide  carbonique 
est  décomposé  par  les  parties  vertes  des  plantes,  sous  l’influence 
de  la  lumière.  Le  carbone  est  absorbé  et  l’oxygène  mis  en  liberté. 

89.  Propriétés  physiques.  — L’oxygène  est  un  gaz  inco- 
lore et  inodore.  Sa  densité,  par  rapport  à l’air,  est  égale  à 1,1056. 
Par  rapport  à l’hydrogène,  elle  est  de  15,96.  Un  litre  d’oxygène 
pèse  lsr,430  à 0°  et  sous  la  pression  normale. 

L’oxygène  a pu  être  liquéfié  en  1877.  Introduit  dans  l’appareil 
de  M.  Gailletet,  refroidi  à — 29°  et  exposé  à une  pression  de  300' 
atmosphères,  il  produit  un  brouillard  au  moment  de  la  détente; 
plus  tard,  M.  Gailletet  ainsi  que  MM.  Wroblewski  et  Olszewski  ont 
obtenu  une  liquéfaction  plus  complète  en  refroidissant  le  gaz  par 
l’éthylène  bouillant  (22). 

M.  Raoul  Pictet  a liquéfié  l’oxygène  à une  température  de  — 140° 
et  sous  une  pression  de  470  atmosphères  (23).  Il  a obtenu  ainsi 
45  centimètres  cubes  d’oxygène  liquide.  En  ouvrant  le  robinet  du 
tube  qui  le  contenait,  l’oxygène  s’échappa  avec  violence  etles  par- 
ticules liquides  parurent  se  solidifier.  Le  jet  d’oxygène  condensé, 
examiné  avec  un  prisme  de  Nicol  polarisait  partiellement  la  lumière. 

MM.  Wroblewski  et  Olszewski  ont  utilisé  l’éthylène  liquide  pour 
liquéfier  l’oxygène.  Ge  dernier  a employé  une  ampoule  de  lcc,4 
de  capacité,  surmontée  d’un  tube  thermométrique  et  mise  en  com- 
munication, après  avoir  été  purgée  d’air,  avec  un  vase  de  fer 
forgé  contenant  de  l’oxygène  sous  une  pression  de  50  atmosphères, 
et  muni  d’un  manomètre.  L’ampoule,  étant  refroidie  à — 139°  par 
la  volatilisation  de  l’éthylène  liquide  dans  le  vide,  sa  communication 
a été  établie  avec  le  réservoir  d’oxygène  ; ce  gaz  s’y  est  alors  li- 
quéfié. Ayant  noté  la  température  et  la  pression,  qui  étaient  de 
— 139°  et  de  22atm,5,  il  a déterminé  la  quantité  d’oxygène  con- 
densé en  le  recueillant  ensuite  sous  forme  de  gaz,  après  avoir 
supprimé  la  communication  avec  le  réservoir  d’oxygène.  Connais- 
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sant  ainsi  la  quantité  d’oxygène  ayant  occupé  le  volume  de  l’am- 
poule il  en  a déduit  la  densité  de  l’oxygène  liquide. 

D’après  les  premières  déterminations  de  M.  Pictet,  déduites  de 
la  quantité  d’oxygène  condensé  (ce  qui  était  indiqué  par  la  pres- 
sion de  l’appareil  contenant  un  poids  déterminé  d’oxygène)  et  du 
volume  qu’il  devait  occuper  dans  le  tube,  étaitarrivé  aune  densité 
égale  à 1 environ.  M.  Wroblewski  est  arrivé  au  nombre  0,899, 
M.  Olszewski  à 0,8737  pour  la  température  de  — 139°,  et  à 0,7o55 
pour  une  température  de  — 129°5,  ce  qui  donne  un  coefficient  de 
dilatation  de  0,01706.  Il  est  à remarquer  que  ces  chiffres  se  rap- 
portent à une  température  très  voisine  du  point  critique  qui, 
d’après  M.  Wroblewski,  est  situé  à — 118°  (pression  de  30  atmo- 
sphères). D’après  le  même  auteur,  l’oxygène  liquide  bout  à — 184° 
et  sa  densité  à — 11 8°  est  0,6  et  à — 200°,  1,24. 

Le  gaz  oxygène  est  très  peu  soluble  dans  l’eau.  Un  litre  de  ce 
liquide  en  dissout  41  centimètres  cubes  à0°,  32  centimètres  cubes  à 
10°  et  28  centimètres  cubes  à 20°.  Il  est  beaucoup  plus  soluble  dans 
l’alcool,  qui  en  dissout  284  centimètres  cubes  par  litre  à la  tem- 
pérature ordinaire. 

L’oxygène  se  dissout  dans  l’argent  fondu  et  dans  la  litharge  en 
fusion;  au  moment  où  ces  corps  se  solidifient,  l’oxygène  dissous 
se  dégage  brusquement  en  produisant  un  phénomène  désigné  sous 
le  nom  de  rochage. 

L’oxygène  est  le  moins  réfrangible  de  tous  les  gaz  et  son  indice 
de  réfraction  est  1,000272.  Le  spectre  de  l’oxygène  offre  des 
raies  irrégulières  qui  dominent  surtout  dans  le  bleu. 

90. Propriétés  chimiques,  combustions.  — L’oxygène  se 
eombine  directement  à la  plupart  des  corps  simples.  Seuls  les 
métaux  précieux  et  quelques  métalloïdes  (chlore,  brome)  ne  don- 
nent qu’indirectement  des  composés  oxygénés.  Le  fluor  est  le 
seul  élément  qui  ne  s’y  combine  dans  aucune  circonstance. 

La  combinaison  directe  de  l’oxygène  a souvent  lieu  avec  un 
grand  dégagement  de  chaleur  et  de  lumière,  en  produisant  des 
combustions  vives.  Le  charbon,  le  phosphore,  le  soufre,  brûlent 
avec  éclat  dans  l’oxygène  en  donnant  les  anhydrides  carbonique, 
phosphorique,  sulfureux.  Beaucoup  de  métaux  sont  dans  le  même 
cas,  par  exemple  le  fer,  le  zinc  et  surtout  le  magnésium,  qui  don- 
nent des  oxydes.  Ce  sont  là  des  expériences  très  brillantes  qu'il 
nous  suffira  de  signaler  ici. 
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Los  phénomènes  de  combustion  vive  ne  s’efTectuent  qu’à  une 
empérature  déterminée  pour  chaque  corps.  Mais  une  fois  com- 
mencés ils  se  poursuivent  d’eux-mêmes,  par  suite  de  la  grande 
quantité  de  chaleur  dégagée  : la  température  produite  est  bien 
-supérieure  à celle  qui  est  nécessaire  pour  commencer  la  combi- 
naison. Le  phosphore  s'enflamme  déjà  vers  50°;  le  soufre  à 250°. 
Le  phosphure  d’hydrogène  liquide,  le  zinc-éthyle  s’enflamment 
à l’air  à la  température  ordinaire,  l’hydrogène  à 500°.  La  plupart 
des  autres  corps  doivent  être  préalablement  portés  àl’incandes- 
cence,  par  exemple  le  charbon.  Il  suffit  qu’il  y ait  un  point  en 
incandescence  pour  que  la  combustion  devienne  immédiatement 
Lénergique.  C’est  ainsi  qu’on  reconnaît  l’oxygène  libre  : une  allu- 
mette ou  une  bougie  présentant  un  point  en  ignition  se  ral- 
lument vivement  dans  l’oxygène. 

Pour  brûler  le  fer,  le  zinc,  le  magnésium,  on  amorce  ces  mé- 
taux, qu’on  emploie  en  lames  ou  en  fils,  avec  un  morceau 
d’amadou  ou  une  parcelle  de  soufre  auxquels  on  met  le  feu. 

L’hvdrogène  brûle  avec  un  grand  éclat  dans  l’oxygène. 

Les  phénomènes  d’oxydation  ne  sont  pas  toujours  accom- 
pagnés de  lumière.  Beaucoup  de  corps  s’oxydent  lentement  au 
contact  de  l’oxygène, 
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oxygène,  sans  qu’il  y ait  production  apparente  de 
chaleur.  Ces  phénomènes  portent  le  nom  de  combustions  lentes. 

e phosphore  s’oxyde  lentement  dans  l’oxygène  en  donnant  de 
'.'anhydride  phosphoreux  et,  la  température  s’élevant  peu  à peu  par 
cette  oxydation,  le  phosphore  finit  par  s’enflammer.  Le  fer  exposé 
i l’air  humide  se  rouille . Ici  la  production  de  chaleur  ne  se  mani- 
feste pas,  parce  que  le  phénomène  thermique  ne  s’accomplit  qu’avec 
une  grande  lenteur  et  par  là  même  cesse  d’être  perceptible.  La 
combustion  lente  du  phosphore,  qui  a lieu  avec  production  de 
fumées  blanches,  dégage  au  contraire  assez  de  chaleur  pour  que 
celle-ci  détermine  bientôt  la  combustion  vive. 

La  respiration  n’est  autre  chose  qu’une  oxydation  lente  des 
matériaux  de  l’organisme,  qui  s’effectue  dans  le  sang  et  qui 
produit  de  l’acide  carbonique  et  de  l’eau. 

La  présence  des  corps  poreux  peut  déterminer  la  production 
d’oxydations  lentes.  Si  l’on  humecte  du  noir  de  platine  avec  de 
l’alcool  en  présence  de  l’oxygène  ou  de  l’air,  l’alcool  est  converti 
en  aldéhyde  ou  en  acide  acétique.  Si  l’on  plonge  dans  la  vapeur 
d’éther  mélangée  d’un  peu  d’air  un  fil  de  platine  porté  à l’incan- 
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descence,  l’éther  est  de  même  converti  en  aldéhyde  et  le  platine 
reste  incandescent,  tant  par  suite  de  la  chaleur  dégagée  par  cette 
combustion  lente  que  par  le  fait  de  la  condensation  des  gaz  et 
vapeurs  dans  scs  pores. 

Les  phénomènes  qui  se  passent  dans  l’oxygène  pur  s'effectuent 
aussi  dans  l’air  atmosphérique  dont  il  est  l’un  des  éléments;  seu- 
lement cet  oxygène  étant  dilué  dans  quatre  fois  son  volume  d’azote, 
gaz  inerte,  ils  s’accomplissent  plus  lentement  et  avec  moins  d’in- 
tensité ; mais  la  chaleur  de  combustion  est  la  même,  les  produits 
de  combustion  étant  les  mêmes.  Seulement  la  température  effec- 
tive produite  est  moins  élevée,  l’azote  qui  accompagne  l’oxygène 
absorbant  une  partie  de  la  chaleur. 

91.  Flamme.  — Les  combustions  vives  se  manifestent  soit  par 
une  incandescence,  soit  par  une  flamme.  Le  premier  de  ces 
phénomènes  se  produit  pour  les  corps  fixes  ou  pour  ceux  qui  brû- 
lent à une  température  inférieure  à leur  point  de  volatilisation  : 
le  charbon,  le  fer  et  d’autres  métaux  brûlent  avec  incandes- 
cence mais  sans  flamme.  Au.  contraire,  la  combustion  d’un  gaz 
ou  d’une  vapeur,  d’un  corps  se  réduisant  en  vapeur  ou  bien  se 
décomposant  avec  production  de  gaz  à la  température  de  la  com- 
bustion, brûlent  avec  flamme.  C’est  ce  qui  a lieu  pour  tous  les 
gaz  combustibles,  hydrogène,  oxyde  de  carbone,  etc.  ; pour  les 
vapeurs  combustibles,  par  exemple  de  l’alcool,  le  sulfure  de  car- 
bone, etc.  Le  phosphore,  le  soufre  brûlent  avec  flamme  parce 
qu’ils  se  volatilisent  et  que  c’est  leur  vapeur  qui  brûle;  le  zinc 
porté  à une  température  élevée  brûle  également  avec  flamme,  ainsi 
que  le  magnésium  ; c’est  que  la  température  produite  par  la  com- 
bustion est  suffisante  pour  volatiliser  ces  métaux. 

Dans  un  grand  nombre  de  cas,  la  llamme  est  produite  par  un 
corps  qui  se  décompose  en  donnant  des  gaz  ou  vapeurs  combusti- 
bles. C’est  le  cas  pour  la  houille,  la  cire,  la  stéarine,  l’huile,  etc. 
Considérons  la  flamme  d’une  bougie  ou  d’une  lampe.  La  cire,  la 
stéarine  commencent  par  fondre  et  s’élèvent  alors  dans  la  mèche 
de  la  bougie  par  capillarité,  comme  le  fait  immédiatement  l’huile. 
Une  fois  la  mèche  allumée,  la  température  est  suffisante  pour 
fondre  d’abord  le  combustible  s’il  est  solide  et  pour  le  décomposer 
ensuite  avec  production  de  gaz  combustibles. 

Si  l’on  examine  la  structure  de  la  flamme  d’une  bougie  (fig.  08),  on 
remarque  un  noyau  central  allongé  et  obscur  a , entouré  d’une  gaine 
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lumineuse  bU  qui,  elle-même,  est  enveloppée  surtout  clans  le  bas 
d’une  zone  très  peu  éclairante  ce’ , bleuâtre  à sa  partie  inférieure  d. 
Le  noyau  central  obscur  est  formé  par  les  gaz  provenant  de  la  dé- 
composition de  la  stéarine,  dont  la  mèche  est  le  siège.  Il  est  facile 
de  le  démontrer  : qu'on  introduise  dans  cette 
partie  de  la  flamme  l’extrémité  d’un  tube  coudé, 
on  pourra  enflammer  ces  gaz  à l’autre  extrémité  et 
on  verra  le  tube  traversé  par  une  fumée  plus  ou 
moins  épaisse.  Cette  portion  de  la  flamme  est  à 
une  température  très  peu  élevée.  On  peut  s’en 
assurer  en  y introduisant  rapidement  l’extrémité 
pliosphorée  d’une  allumette  ; elle  y restera  in- 
tacte pendant  quelques  secondes.  Un  fil  fin  de  pla- 
tine qui  devient  rouge  dans  les  autres  parties  de 
la  flamme  reste  obscur  dans  ce  noyau. 

La  partie  médiane,  éclairante,  est  le  siège  d’une 
combustion  incomplète  des  gaz  qui  se  renouvel- 
lent constamment  dans  le  noyau  central.  L'hy- 
drogène des  gaz  carburés  est  seul  brûlé  ainsi 
qu’une  petite  quantité  de  carbone,  avec  formation 
d'eau  et  d’oxyde  de  carbone;  le  reste  du  carbone 
est  mis  en  liberté  et  porté  à une  température  éle- 
vée, donnant  ainsi  par  son  incandescence  de 
l’éclat  à la  flamme.  Dans  la  partie  extérieure  de  la  flamme,  il  y a 
au  contraire  combustion  totale  du  carbone,  du  reste  de  l’hydro- 
gène et  de  l’oxyde  de  carbone.  La  flamme  de  l’oxyde  de  carbone  est 
bleuâtre;  celle  de  l'hydrogène  presque  invisible,  aussi  la  zone  exté- 
rieure est-elle  fort  peu  éclairante.  Ces  deux  parties  de  la  flamme 
dans  lesquelles  s’effectue  la  combustion  ne  possèdent  pas  les 
mêmes  propriétés  chimiques,  calorifiques  et  lumineuses.  La  zone 
lumineuse  est  la  moins  chaude,  puisque  la  combustion  y est 
imparfaite.  Elle  est  douée  de  propriétés  réductrices  à cause  du 
carbone  qui  y est  en  suspension.  Si  l'on  projette  à l’aide  d’un 
chalumeau  (page  164)  cette  partie  de  la  flamme  bc  sur  de  l’oxyde 
de  plomb,  de  cuivre,  etc.,  cet  oxyde  sera  réduit  à l’état  métallique. 
Au  contraire,  la  zone  extérieure,  plus  chaude,  possède  des  pro- 
priétés oxydantes,  puisqu’elle  est  entourée  d’un  excès  d’oxygène. 
Aussi  le  dard  du  chalumeau  que  l’on  obtient  avec  cette  partie  de 
la  flamme  transforme-t-il  le  cuivre,  le  plomb,  etc.,  en  oxydes. 


Fig.  58. 


L — Chimie  minérale. 
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La  présence  du  carbone  libre  dans  la  partie  éclairante  est  mise 
en  évidence  lorsqu’on  écrase  la  flamme  avec  un  corps  froid  : 
celui-ci  se  recouvre  de  charbon. 

Certaines  flammes  brûlant  à l’air  libre  renferment  trop  de 
carbone  pour  que  celui-ci  puisse  être  brûlé  intégralement  dans  la 
zone  extérieure;  ce  carbone  rend  alors  la  flamme  fuligineuse  : on 
dit  dans  ce  cas  qu’elle  fume.  En  entourant  une  semblable  flamme 
d’une  cheminée  on  produit  un  accès  d’air  plus  rapide  et  la  com- 
bustion a lieu  sans  fumée.  C’est  ce  que  l’on  réalise  dans  les 
lampes  à huile  ou  à pétrole. 

Le  pouvoir  éclairant  d’une  flamme  est  dû  au  carbone  ou  à tout 
autre  substance  solide  qu’elle  tient  en  suspension  ; si  ce  carbone 

rencontre  de  l’oxygène  pour  brûler, 
le  pouvoir  éclairant  disparaît  plus  ou 
moins  complètement  et  la  température 
produite  est  évidemment  plus  élevée. 
C’est  sur  ce  principe  qu'est  construite 
la  lampe  Bunsen  qui  sert  de  modèle  à 
toutes  les  lampes  à gaz  utilisées  pour 
le  chauffage.  Cette  lampe  est  formée 
par  un  bec  c sur  lequel  s'adapte  une 
cheminée  ab.  En  a sont  des  ouvertures 
permettant  l’arrivée  de  l'air.  Cet  air  se 
mélange  dans  la  cheminée  avec  le  gaz 
fourni  par  le  bec  et  la  combustion  se 
fait  à l’orifice  de  la  cheminée.  Elle  donne  lieu  à une  flamme  bleue, 
non  éclairante.  Si  l’on  intercepte  l’arrivée  de  l’air,  en  fermant  les 
orifices  a , la  flamme  devient  éclairante.  Si  d’autre  part  l’air  arrive 
en  quantité  plus  que  suffisante  pour  la  combustion  totale  du  gaz, 
l’inflammation  se  propagera  dans  l’intérieur  de  la  cheminée  et  la 
combustion  deviendra  de  nouveau  incomplète  puisqu'on  se  re- 
trouve dans  des  conditions  analogues  (mais  non  identiques)  à la 
combustion  en  plein  air.  Toute  cause  qui  détermine  l’arrivée  d’un 
excès  d’air  provoque  cette  combustion  intérieure  : par  exemple, 
lorsque  la  cheminée  vient  à s’échauffer,  elle  détermine  un  plus 
fort  appel  d’air.  Si  l’on  diminue  l’arrivée  du  gaz,  il  se  produit  égale- 
ment un  moment  où  l’air  fourni  par  les  orifices  se  trouve  en  excès 
et  où  le  même  accident  se  produit.  On  pare  à cet  inconvénient 
par  des  dispositions  permettant  de  régler  l’arrivée  de  l'air  sur  la 
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dépense  du  gaz,  et  plus  simplement  en  entourant  la  cheminée  qui 
porte  les  bouches  d’air  d’une  cheminée  mobile  portant  des  ouver- 
tures de  même  dimension;  en  faisant  tourner  cette  cheminée,  on 
laisse  les  ouvertures  libres  ou  on  les  ferme  plus  ou  moins  com- 
plètement. 

Le  fourneau  Perrot  (voir  page  38)  est  une  réunion  de  lampes 
Bunsen  disposées  de  manière  à ce  que  leurs  flammes  convergent 
en  un  foyer  central,  dans  un  espace  en  terre  réfractaire  où  se 
place  le  creuset  qu’on  peut  ainsi  porter  à une  température  très 
élevée. 

Pouvoir  éclairant  des  flammes.  — Le  pouvoir  éclairant  d’une 
flamme  est  d’autant  plus  grand  que  les  particules  solides  qu’elle 
tient  en  suspension  sont  portées  à une  température  plus  élevée.  Elle 
dépend  aussi  de  l’abondance  de  ces  particules.  Ainsi  l’éthylène 
GaH*  fournit  une  flamme  beaucoup  plus  éclairante  que  le  for- 
mène  CH1,  puisqu’il  renferme  deux  fois  plus  de  carbone  sous  le 
même  volume.  L’éclat  de  la  lumière  de  Drummond  est  dû  à la 
haute  température  à laquelle  est  portée  la  chaux  par  la  flamme 
oxyhydrique. 

La  pression  a également  une  grande  influence  sur  le  pouvoir 
éclairant.  La  flamme  d’une  bougie  produit  beaucoup  moins  de 
lumière  au  sommet  du  mont  Blanc  que  dans  la  plaine,  quoique 
la  combustion  ait  lieu  dans  le  même  temps.  M.  Franldand  a 
montré  que  l’hydrogène  brûle  avec  lumière  dans  l’oxygène  sous 
une  pression  de  20  atmosphères. 

Température  des  flammes.  — Elle  dépend  non  seulement  de  la 
région  de  la  llamme  que  l’on  considère,  mais  aussi  de  la  chaleur 
de  combustion  du  corps  qui  brille  et  de  la  chaleur  absorbée  par 
le  produit  de  la  combustion. 

On  doit  à M.  Bunsen  de  nombreuses  expériences  sur  ce  sujet. 
Voici  la  température  produite  par  la  combustion  de  divers  gaz  : 

Dans  l’air.  Dans  l’oxygène. 

Hydrogène 2024°  2844° 

Oxyde  de  carbone 1997°  3033° 

Cyanogène 3297°  » 

L hydrogène  devrait  produire  une  température  bien  plus  élevée, 
environ  6000°;  mais  la  dissociation  partielle  de  l’eau  formée  ab- 
sorbe une  grande  partie  de  cette  chaleur. 

* Si  l on  brûle  de  l’oxyde  de  carbone,  par  exemple,  avec  une 
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quantité  exactement  nécessaire  d’oxygène,  un  tiers  seulement  du 
gaz  est  brûlé  et  la  température  atteint  3000°.  Mais  si  le  gaz 
combustible  est  mélangé  d’un  gaz  inerte,  la  température  de  la 
combustion  s’abaisse  successivement  à 2471  et  à 1140°,  suivant 
la  proportion  du  gaz  inerte  (azote),  et  la  moitié  exactement  du  gaz 
est  brûlée.  Pour  que  la  combustion  soit  totale,  il  faut  que  la  tempé- 
rature s’élève  beaucoup  moins.  Ces  faits  s’expliquent  par  des  phé- 
nomènes de  dissociation  qui  se  passent  à des  températures  élevées. 

92.  Chalumeau.  — Nous  avons  déjà  fait  connaître  le  chalumeau 
à gaz  oxygène  et  hydrogène  (83).  Nous  ajouterons  ici  quelques 
mots  relatifs  aux  chalumeaux  alimentés  par  l’air.  Le  chalumeau 

ordinaire  est  un  tube  AB  (fig.  60)  légèrement 
conique,  muni  d’une  embouchure  F et  s’adaptant 
à un  petit  réservoir  à air  R qui  porte  un  ajutage 
conique  terminé  par  un  bec  de  platine  d.  En  in- 
sufflant de  l’air  dans  une  flamme  on  la  fait  inflé- 
chir et,  en  produisant  une  combustion  plus  com- 
plète et  plus  rapide,  on  en  élève  considérable- 
ment la  température.  La  partie  centrale  a de 
la  flamme  est  bleue  et  est  alors  le  siège  d’une 
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combustion  complète  (fig.  61).  La  zone  b qui  l’entoure  est  moins 
chaude,  lumineuse  et  contient  un  excès  de  carbone.  Enfin  dans 
la  zone  extérieure  ccl  la  combustion  est  de  nouveau  complète  et 
la  température  plus  élevée,  surtout  à la  pointe,  moins  pourtant 
qu’en  a.  C’est  la  zone  b qui  constitue  la  flamme  réductrice;  d la 
flamme  oxydante.  L’emploi  de  ce  chalumeau  est  limité  aux  essais 
chimiques  et  au  travail  de  petits  objets,  dans  la  bijouterie. 

La  lampe  d'émaillear,  représentée  figure  62,  est  un  chalumeau 
à gaz  d’éclairage  alimenté  par  l’air  injecté  à l’aide  d un  double 
soufflet  placé  au-dessous  de  la  table  qui  supporte  la  lampe,  ou  à 
l’aide  d’une  trompe  soufflante,  telle  que  la  représente  la  figure. 
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Cette  trompe  est  formée  par  un  courant  d’eau  arrivant  par  EDB, 
dans  un  grand  cylindre  métallique  et  entraînant  sur  son  pas- 
sage de  l’air  aspiré  en  A. 

Cet  air  s’accumule  dans  le 
cylindre  et  sort  avec  une 
force  qu'on  peut  régler, 
suivant  l'arrivée  du  gaz,  par 
la  manœuvre  des  robinets. 

Il  se  rend  par  un  ajutage 
au  centre  de  la  flamme  du 
gaz  qui  brûle  à l’orifice  du 
chalumeau.  Quant  à l’eau, 
elle  ressort  du  réservoir  par 
le  tube  plongeant  C. 

93.  Toiles  métalliques. 

— Si  l’on  refroidit  une 
flamme  à une  température 
inférieure  à celle  qui  est 
nécessaire  pour  déterminer 
la  combustion  du  gaz  com- 
bustible, celle-ci  s’arrête. 

C’est  ce  qui  arrive  lorsqu’on 
écrase  une  flamme  avec  une 
toile  métallique  qui  en  pro- 
voque le  refroidissement 
par  conductibilité.  On  cons- 
tate facilement  que  la  com- 
bustion est  limitée  à l’at- 
mosphère inférieure  de  la 
toile  métallique,  car  on  peut  enflammer  le  gaz  qui  la  traverse.  Si 
la  flamme  que  l’on  écrase  ainsi  est  riche  en  carbone  (flamme  d’une 
bougie,  de  l’huile,  etc.),  le  gaz  qui  passe  est  très  fuligineux. 

C’est  sur  le  pouvoir  refroidissant  des  toiles  métalliques  que 
s’est  basé  Davy  pour  la  construction  de  la  lampe  de  sûreté  qui 
porte  son  nom  (fig.  G3).  Une  semblable  lampe  introduite  dans 
un  mélange  détonant,  par  exemple  le  grisou  des  mines  de 
houille,  n’en  provoque  pas  l’inflammation  ; celle-ci  est  limitée 
«à  l’intérieur  de  la  lampe  dans  laquelle  pénètre  le  mélange. 
U se  présente  pourtant  des  cas  où  l’explosion  peut  se  propa- 
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ger  en  dehors,  et  ] introduction  dans  la  pratique  des  lampes 
électriques  à incandescence  diminuera  certainement  encore  les 
dangers  d’explosion  dans  les  galeries  de  houille. 

Cette  lampe  ne  répand 
qu’une  lumière  très  fai- 
ble. On  y a apporté  plu- 
sieurs perfectionne- 
ments. Dans  la  lampe 
Comh  e s(  fi  g . 64)  1 a fl am  m e 
est  entourée  d’un  cylin- 
dre de  cristal  A surmonté 
d’une  enveloppe  en  toile 
métallique  B.  Une  che- 
minée intérieure  E ac- 
tive le  tirage  et  donne 
Z'  plus  d’éclat  à la  flamme. 
L’air  pénètre  dans  la 
lampe  par  des  orifices 
étroits  pratiqués  dans 
une  plaque  métallique  cld 
qui  recouvre  le  réser- 
voir C. 

94.  Historique  de 
A-  la  combustion.  — Que 

deviennent  les  corps  qui 
brûlent  à l'air  ou  s’y  cal- 
cinent, c’est-à-dire  y brû- 
lent sans  flamme  ? Les 
uns  paraissent  s'anéan- 
tir, les  autres  augmentent  de  poids  et  se  modifient.  Du  charbon 
perd  de  poids  à mesure  qu’il  se  consume.  11  en  est  de  même  d’une 
bougie.  Du  plomb,  de  l’étain  que  l'on  calcine  à l'air  se  convertis- 
sent en  matières  pulvérulentes  qu’on  appelait  autrefois  des  chaux 
métalliques  et  qui  pèsent  plus  que  le  métal  lui-même.  C'est  ce 
dernier  ordre  de  phénomènes  qui  a surtout  excité  la  sagacité  des 
chimistes  du  siècle  dernier.  A Lavoisier  était  réservée  la  gloire 
d’en  donner  la  seule  explication  satisfaisante  et  réellement  scien- 
tifique, en  montrant  le  rôle  primordial  que  joue  dans  ces  phéno- 
mènes le  principe  actif  de  l’air. 


Fis.  63. 
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En  1630  déjà,  Jean  Rey,  médecin  péri  gourd  in,  soutenait  glo- 
rieusement que  le  surcroît  de  poids  vient  de  l'air  et  il  appuyait  sa 
thèse  sur  des  arguments  d’autant  plus  remarquables  que  les  dé- 
couvertes de  Descartes,  de  Pascal,  de  Toricelli  sur  la  pesanteur 
de  l'air  n’avaient  pas  encore  vu  le  jour.  J.  Rey  met  du  reste  lui- 
même  cette  pesanteur  hors  de  doute.  J.  Mayow,  médecin  anglais, 
arrivait  quarante  ans  après  à une  conclusion  identique  et  admet- 
tait que  l’augmentation  de  poids  subie  par  les  métaux  est  due  à 
un  principe  particulier  de  l’air  et  qui  n’en  constitue  qu’une 
partie,  Y esprit  nitro-aérien.  Ces  conceptions  si  justes  ne  prévalu- 
rent pas  contre  certaines  idées  abstraites  sur  la  nature  du  feu. 
Boyle  à la  même  époque  soutenait  que  l’augmentation  de  poids 
était  due  à la  fixation  du  principe  du  feu  qui  traversait  les  parois 
du  vase  ; de  même  Lémcry  et  d’autres.  De  plus,  une  nouvelle 
théorie  se  produisit,  qui  devait  dominer  pendant  tout  le  dix-hui- 
tième siècle.  Stalil,  médecin  du  roi  de  Prusse,  supposa  que  les 
métaux  sont  formés  par  une  terre  métallique  unie  à un  principe 
inflammable,  le  phlogiston  ou  phlogislique.  Ce  principe  se  perdait 
par  la  calcination,  laissant  la  terre  métallique  ou  métal  cléphlogis- 
tiqiié.  Inversement,  pour  revivifier  le  métal,  il  fallait  lui  restituer 
le  phlogistique  en  chauffant  la  terre  avec  un  corps  riche  en 
phlogistique,  par  exemple  le  charbon.  Stalil  pourtant  ne  devait 
pas  ignorer  l’augmentation  de  poids  que  subissent  les  métaux  par 
la  calcination,  seulement  il  n’en  tenait  pas  compte,  et  tous  les 
efforts  qu’ont  faits  ses  partisans  pour  faire  cadrer  cette  théorie 
avec  les  faits  les  mieux  observés  ne  réussirent  qu’à  les  dénaturer. 
Comment  concevoir  en  effet  qu'un  corps  puisse  acquérir  une 
augmentation  de  poids  en  perdant  une  partie  de  sa  substance  et, 
réciproquement,  qu'il  puisse  perdre  du  poids  en  reprenant  ce  prin- 
cipe ? Guyton  de  Morveau  chercha  à pallier  cette  contradiction  en 
admettant  que  le  phlogistique  est  plus  léger  que  l’air,  mais  cette 
explication  n’était  pas  soutenable,  comme  l’a  fait  remarquer 
Lavoisier,  attendu  que  dans  ce  cas  l’augmentation  de  poids  de- 
vrait être  tout  au  plus  égale  au  poids  de  l’air  déplacé,  ce  qui 
est  bien  loin  de  la  vérité.  Il  aurait  fallu  admettre  pour  le  phlo- 
gistique un  poids  négatif.  Chaque  chimiste  du  reste  se  faisait 
une  idée  spéciale  du  phlogistique,  ce  Protée,  comme  l’appelait 
Lavoisier,  qui  changeait  de  forme  et  d’allures  suivant  les  circons- 
tances. 
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le]  était  l’état  (le  la  question  à l’époque  où  Lavoisier  entrepre- 
nait ses  premières  recherches  sur  ce  sujet,  en  I 772.  Son  esprit  rigou- 
reux et  méthodique  ne  pouvait  se  contenter  de  raisonnements  aussi 


contraires  à l’observation  directe  et  à la  raison.  Il  fit  voir  que  non 
seulement  les  métaux,  mais  tous  les  corps  augmentent  de  poids 
en  brûlant.  Ayant  brûlé  du  phosphore  dans  un  appareil  clos,  plein 
d’air  et  pesé,  il  constata  que  le  poids  de  l’appareil  restait  inva- 
riable, quoique  le  produit  de  la  combustion  pesât  plus  que  le  corps 
brûlé  ; l’augmentation  de  poids  subie  par  celui-ci  était  donc  due  à 
une  partie  de  l’air  enfermé  dans  la  cornue  et  non  à une  cause 
extérieure,  telle  que  le  calorique.  La  même  expérience  répétée 
avec  l’étain  le  conduisit  au  même  résultat  : l’augmentation  de 
poids  de  l’étain  était  précisément  égale  au  poids  de  l’air  disparu, 
comme  le  démontrait  la  pésée  de  l’appareil  après  y avoir  laissé 
rentrer  l’air. 


La  découverte  de  l’oxygène  par  Priestley,  puis  par  Lavoisier  lui- 
même,  qui  l’isola  directement  de  l’air  par  l’intermédiaire  du  mer-: 
cure,  vint  donner  une  éclatante  sanction  aux  interprétations  de 
ses  premières  expériences.  Il  acheva  de  démontrer  dans  la  suite 
que  tous  les  corps  combustibles  donnent  en  brûlant  un  poids  de 
produits  exactement  égal  à celui  du  combustible,  plus  celui  de 
l’oxygène  fixé;  en  un  mot,  que  rien  ne  se  crée  et  rien  ne  se  perd, 
principe  qui  aujourd’hui  passe  pour  un  axiome.  La  combustion 
de  l’esprit-de-vin,  de  l'huile,  de  la  cire  donne  naissance  à de  l’eau 
et  à de  l’acide  carbonique;  Lavoisier  recueillit  ces  produits  delà 
combustion,  et  de  leur  poids,  comparé  à celui  du  corps  brûlé,  il 
put  déduire  la  composition  approximative  de  ce  dernier. 

Malgré  sa  grande  simplicité,  malgré  la  rigueur  mathématique 
des  déductions,  la  théorie  de  Lavoisier  sur  la  combustion  trouva 
une  grande  résistance  et  fut  vivement  combattue  par  ses  contem- 
porains, même  les  plus  illustres,  habitués  à raisonner  avec  un  être 
imaginaire.  Berthollet  écrivait  encore  en  1785  dans  le  système  du 
phlogistique,  et  ce  ne  fut  qu’en  1 7 8 G que  Fourcrov  introduisit  la 
théorie  de  Lavoisier  dans  son  enseignement.  Quant  à Priestley, 
auquel  pourtant  est  due  la  première  découverte  de  l’oxygène,  il 
mourut  phlogisticien  en  1804. 

95.  Respiration.  — L’acte  de  la  respiration  est  un  phénomène 
de  combustion  lente,  et  l’on  savait  depuis  longtemps  qu’un  air  de- 
venu impropre  à la  combustion  l’est  aussi  à la  respiration.  Déjà, 
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t en  1669,  J.  Mayow  disait  que  l’esprit  niLroraéricn  est  formé  do  parti- 
cules absolument  nécessaires  au  maintien  de  la  vie  animale , qui  sont 
séparées  de  V air  et  mêlées  a la  masse  du  sanq.  G est  encore  aux  Ira- 
vaux  de  Lavoisier  qu’on  doit  la  connaissance  exacte  des  phénomènes 
chimiques  qui  accompagnent  la  respiration.  L’air  dans  lequel  a 
respiré  un  animal,  et  qui  est  devenu  irrespirable,  occupe  sensible- 
ment le  même  volume  qu’avant  le  phénomène,  ce  qui  a lieu  aussi 
pour  l’air  dans  lequel  on  a brûlé  du  charbon.  Comme  celui-ci,  l'air 
après  la  respiration  renferme  de  l’acide  carbonique,  et  son  volume 
devient  le  même  dans  les  deux  cas  lorsqu’on  absorbe  cet  acide 
carbonique  par  un  alcali.  A ces  observations  importantes,  faites 
en  1777,  succèdent  bientôt  les  remarquables  recherches  de 
Lavoisier  et  de  Laplace  sur  la  chaleur  animale  développée  par  la 
respiration,  desquelles  il  résulte  que  la  chaleur  produite  est 
- supérieure  à celle  que  produirait  la  combustion  du  charbon  pour 
produire  la  même  quantité  d’acide  carbonique  que  la  respiration. 
.Lavoisier  reconnaît  plus  tard  que  cela  tient  à ce  qu’il  y a en 
même  temps  combustion  d’hydrogène.  Quant  à l'azote  de  l’air,  il 
ne  prend  aucune  part  à ces  phénomènes. 

Lavoisier  place  le  siège  de  la  respiration  dans  le  poumon.  Cet 
organe  devrait  donc  être  plus  chaud  que  le  reste  du  corps,  ce  qui 
n’est  pas.  Lavoisier  et  Laplace  répondaient  à cette  objection 
par  la  rapidité  de  la  circulation  du  sang  et  par  l’évaporation  qui 
se  produit  dans  le  poumon.  Lavoisier  avait  pourtant  dès  l’ori- 
gine entrevu  le  vrai  sens  du  phénomène,  c’est-à-dire  que  le  sang 
vient  se  charger  d’oxygène  dans  le  poumon,  d’où  il  se  répand 
dans  le  système  artériel  où  se  passe  la  combustion. 

L’oxygène  pur  peut  être  respiré  impunément  pendant  quelque 
temps.  Régnault  a fait  vivre  des  animaux  pendant  vingt  heures, 
sans  qu’ils  éprouvassent  de  malaise,  dans  un  air  renfermant  2 à 
3 fois  plus  d’oxygène  que  l’air  atmosphérique,  mais  en  ayant  soin 
d absorber  l’acide  carbonique  produit.  Il  est  probable  qu’à  la 
longue  ce  régime  ne, laisserait  pas  que  d’apporter  des  troubles  dans 
l’économie. 


Sous  pression,  l’oxygène  agit  comme  un  poison,  ainsi  que  l’a 
fait  voir  P.  Bert  : un  oiseau  meurt  avec  de  violentes  convulsions 
dans  de  l’oxygène  comprimé  à 3 ou  4 atmosphères. 

96.  Dosage  de  l’oxygène  libre.  — L’oxygène  peut  être 
facilement  séparé  des  mélanges  gazeux  par  divers  réactifs  absor- 


\ 70 


OXYGENE. 


bants  ; ceux  que  l’on  emploie  le  plus  fréquemment  sonL  le  phos- 
phore et  le  pyrogallol  en  présence  d’un  alcali.  Le  phosphore  ordi- 
naire absorbe  assez  rapidement  le  gaz  oxygène,  dont  la  proportion 
est  indiquée  par  la  diminution  de  volume  qu’éprouve  le  mélange 
gazeux  après  quelques  heures,  en  ayant  soin  de  faire  subir  aux  vo- 
lumes observés,  avant  et  après  l’absorption  de  l’oxygène,  les  cor- 
rections habituelles  de  température,  de  pression  et  de  tension  de 
vapeur  d’eau.  L’expérience  peut  se  faire  à la  température  ordi- 
naire dans  une  éprouvette  ou  dans  une  cloche  courbe  et  en 
chauffant. 

Lorsqu’on  introduit  du  pyrogallol  sous  une  cloche  contenant  de 
l’oxygène,  mélangé  ou  non  d’un  autre  gaz,  sur  la  cuve  à mercure, 
il  ne  se  produit  pas  de  réaction  ; mais  si  l’on  y fait  passer  ensuite 
un  peu  de  potasse  caustique,  on  voit  aussitôt  le  pyrogallol  se  co- 
lorer en  brun  foncé,  en  même  temps  que  le  volume  du  gaz  dimi- 
nue ; la  coloration  intense  que  prend  le  liquide  rend  ce  mode 
d’absorption  assez  peu  pratique. 

L’oxygène  peut  encore  être  absorbé  par  l’hydrate  ferreux  (mé- 
lange de  sulfate  ferreux  et  de  potasse).  M.  von  der  Pfordten  a re- 
commandé récemment  l’emploi  de  la  solution  bleue  de  chlorure 
chromeux,  que  l’on  obtient  en  réduisant  une  solution  de  chlorure 
chromique  par  le  zinc  et  l’acide  chlorhydrique,  précipitant  par 
l’acétate  de  sodium,  dans  une  atmosphère  d’acide  carbonique, 
puis  dissolvant  l’acétate  chromeux  précipité  dans  l’acide  chlor- 
hydrique. 

Le  moyen  le  plus  précis  pour  doser  l’oxygène  dans  un  mélange 
gazeux  exempt  de  composés  oxygénés,  l'air  par  exemple,  con- 
siste à faire  détoner  dans  l’eudiomètre,  sur  la  cuve  à mercure 
(37),  le  mélange  avec  un  excès  d'hydrogène  : la  diminution  de 
volume  résultant  de  l’eau  formée  est  due  pour  un  tiers  à l'oxy- 
gène. Si  Y représente  le  volume  de  l’air,  Y’  le  volume  de  l’hydro- 
gène et  Y"  le  volume  final,  la  quantité  x d’oxygène  est  donc  don- 


Y-bY'-Y" 
née  par  l’équation 


toutes  corrections  faites. 


C’est  par  ces  procédés  qu’on  peut  doser  l’oxygène  dans  l’air 
atmosphérique  et  dans  l’air  dissous  dans  les  eaux,  après  qu’on 
l’en  a expulsé  par  l’ébullition. 

On  doit  à MM.  Schiitzenbcrger  et  Risler  un  procédé  très  élégant 
et  très  précis  pour  doser  l’oxygène  dissous  dans  une  eau  ; il  est 
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fondé  sur  l’oxydabilité  de  l’indigo  blanc,  composé  qui  sc  produit 
instantanément  lorsqu’on  ajoute  de  1 hydrosulfite  de  sodium  à une 
solution  de  sulfate  d’indigo. 

L’appareil  qu’ils  emploient  est  un  flacon  B de  1 lll,500  de  capa- 
cité, à trois  tubulures.  L’une  porte  un  tube  plongeant  jusqu’au  fond 
du  flacon  et  relié  a un  appareil  à hydrogène  EF.  Le  bouchon  de  la 
tubulure  opposée  porte  un  tube  à entonnoir  sphérique,  muni  d un 


Fig.  Gô. 


robinet  et  plongeant  jusqu’au  fond  du  flacon,  ainsi  qu’un  petit 
tube  de  dégagement  donnant  issue  au  gaz  hydrogène  et  plon- 
geant dans  un  tube  à essai  e contenant  de  l’eau.  La  tubulure  du 
milieu,  enfin,  est  munie  de  deux  petits  tubes  traversant  le  bou- 
chon qu’ils  ne  dépassent  que  de  quelques  centimètres.  Ces  tubes 
sont  reliés  par  des  caoutchoucs  à deux  burettes  de  Mohr  a robi- 
net NN  (dig.  65). 
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L une  des  burettes  reçoit  une  solution  titrée  de  carmin  d’in- 
digo. La  seconde  burette  est  destinée  à recevoir  l’hydrosulfite  de 
sodium.  Pour  la  remplir,  on  la  détache  du  tlacon  à trois  tubulures 
et  ou  la  lixe  à un  tube  plongeant  dans  le  flacon  K où  l’on  conserve 
l’iiydrosulfile;  on  détermine  le  remplissage  de  la  burette  par  aspi- 
ration, à l’aide  d’un  caoutchouc  qu’on  fixe  à l’orifice  de  la  burette. 
Pour  éviter  l’altération  de  l’hydro sulfite  par  la  rentrée  de  l’air 
dans  le  flacon,  on  met  celui-ci  en  communication  avec  un  robinet 
de  gaz  d’éclairage. 

La  solution  d'hydrosulfite  est  préparée  en  faisant  agir  des  co- 
peaux de  zinc  sur  100  centimètres  cubes  de  bisulfite  de  sodium 
à 30°  Baumé,  étendant  de  5 litres  d’eau  après  une  demi-heure, 
puis  ajoutant  un  lait  de  chaux  (10  à 20  grammes  de  chiaux  vive); 
on  laisse  reposer  et  on  décante  dans  des  flacons  qu’on  remplit 
complètement  et  qu’on  conserve  renversés. 

On  prépare  la  solution  d’indigo  en  dissolvant  100  grammes 
de  carmin  d’indigo  dans  10  litres  d’eau  ; cette  solution  doit  être 
titrée  exactement.  Pour  cela,  on  verse  50  centimètres  cubes  de  la 
solution  d’indigo  dans  un  llacon  semblable  au  précédent,  mais 
plus  petit  et  disposé  de  même,  et  on  y fait  tomber,  après  avoir 
expulsé  l’air  par  l’hydrogène,  la  solution  d’bydrosulfite  contenue 
dans  la  burette,  jusqu'à  coloration  jaune.  On  a ainsi  le  titre  de 
l’indigo  par  rapport  à l’hydrosulfite  (ce  titre  doit  être  tel  qu’il  faille 
l volume  d’bydrosulfite  pour  10  volumes  environ  d’indigo).  On 
détermine  immédiatement  le  titre  de  l’hydrosulfite  par  rapport  à une 
solution  de  sulfate  de  cuivre  ammoniacal,  préparée  avec4gr,46  de 
sulfate  de  cuivre  cristallisé  par  litre,  en  procédant  de  même  jus- 
qu’à décoloration  ; le  sel  cuivrique  est  transformé  en  sel  cuivreux 
incolore.  On  a ainsi  le  titre  de  l’hydrosulfite  par  rapport  au  sul- 
fate de  cuivre,  dont  10  centimètres  cubes  équivalent  à 1 centimètre 
cube  d’oxygène.  On  déduit  de  là  le  rapport  de  l’indigo  au  sulfate 
de  cuivre  et  la  valeur  réelle  de  la  solution  d'indigo. 

Si,  par  exemple,  il  a fallu  4°°,6  d’hydrosulfite  pour  50  centimè- 
tres cubes  d’indigo,  et  15c<yl  du  même  hydrosulfite  pour  25  centi- 
mètres cubes  de  sulfate  de  cuivre  ammoniacal,  ces  1 5CC,  1 d’hydro- 
sulfite correspondent  à 2CC,5  d’oxygène;  et  4CC,6  d’bydrosulfite  à 
0<c,76,  représentés  par  50  centimètcs  cubes  d'indigo;  enfin  10  centi- 
mètres cubes  d’indigo  correspondront  à 0CC,  1 52  d’oxygène. 

Pour  doser  l’oxygène  dans  une  eau,  on  introduit  dans  le  fia- 


OZONE  OU  PEROXYDE  D’OXYGENE. 


173 


cou  B 50  centimètres  cubes  d’indigo  (qui  n’a  pas  besoin  d’être 
titré)  et  250  centimètres  cubes  d’eau  ordinaire  chauffée  à 40  ou 
50°;  on  y laisse  tomber  alors  l’hydrosulfite  de  la  burette  jusqu’à 
coloration  jaune,  et  même  au  delà;  le  liquide  ne  tarde  pas  à re- 
prendre une  teinte  verdâtre  par  l’action  de  l’air.  On  balaye  alors 
celui-ci  par  un  courant  d’hydrogène.  Quand  l’air  est  bien  expulsé, 
on  ramène  exactement  la  couleur  jaune  par  l’hydrosulfite,  puis  on 
lit  la  hauteur  de  la  solution  dans  la  burette,  et  on  titre  l’bydro- 
sulfite  avec  l'indigo  titré , dont  on  fait  tomber  un  volume  déter- 
miné dans  le  flacon.  On  ramène  ensuite  sa  couleur  exactement  au 
jaune  par  l’hydrosulfite,  dont  la  valeur  se  trouve  ainsi  établie  par 
rapport  à l’indigo.  On  introduit  alors  dans  l’appareil,  par  l’enton- 
noir à boule,  50  ou  100  centimètres  cubes  de  l’eau  à examiner. 
La  couleur  bleue  de  l’indigo  reparaît  ; on  la  fait  de  nouveau 
disparaître  par  l’hydrosulfite,  dont  le  volume  ajouté  sert  à calcu- 
ler l’oxygène. 

Il  a fallu,  par  exemple,  2C0,9  d’hydrosulflte  pour  20  centimètres 
cubes  d’indigo  et  5CC,7  pour  100  centimètres  cubes  d’eau.  Sachant 
que  20  centimètres  cubes  d’indigo  correspondent  à 2 X 0CC,152 
d’oxygène,  on  a la  proportion 


2,9:0,304  = 5,7 


x 


d’où  x = 0CC,597  d’oxygène  dans  100  centimètres  cubes  d’eau,  soit 
occ ,97  par  litre. 

L’oxygène  du  sang  peut  être  dosé  par  le  même  procédé,  en 
n’opérant  que  sur  2 à 5 centimètres  cubes  de  sang. 

OZONE  ou  PEROXYDE  D’OXYGÈNE.  — 002; 

Densité  = 23,94  (ou  1,69  pour  air  = 1).  — Poids  mol.  = 47,88. 

97.  Les  affinités  chimiques  de  l’oxygène  se  trouvent  singuliè- 
rement exaltées  dans  certaines  conditions,  en  même  temps 
qu’il  contracte  une  odeur  spéciale,  d’où  le  nom  d 'ozone  qu’a 
donné  Schœnbein  à l’oxygène  ainsi  modifié  (de  cÇetv,  avoir  une 
odeur).  Son  odeur  se  manifeste  fortement  dans  le  voisinage  d’une 
machine  électrique  en  activité.  Van  Marum  signala  le  premier  ce 
lait  en  mentionnant  en  outre  l’oxydation  du  mercure  par  l’oxy- 
gène soumis  à des  décharges  électriques.  Les  premières  recher- 
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chos  suivies  qui  aient  été  entreprises  sur  l’ozone  sont  dues  à 
Schœnbein  (1840),  qui  fit  connaître  diverses  autres  circonstances 
de  production  de  ce  gaz,  notamment  l’électrolyse  de  beau  acidulée 
et  l’oxydation  lente  du  phosphore  à l’air  humide,  ainsi  qu’un 
grand  nombre  de  ses  réactions;  principalement  son  action  sur  l’io- 
dure  de  potassium,  qu’il  décompose  en  mettant  l’iode  en  liberté. 

98.  Modes  de  formation  et  préparation.  — Par  l’élec- 
tricité. — Pour  démontrer  la  production  d’ozone  par  l’action  des 

décharges  électriques  sur  l’air  ou  sur 
l’oxygène,  il  suffit  de  présenter  à l’ex- 
trémité d’une  pointe,  fixée  sur  le  con- 
ducteur d’une  machine  électrique,  une 
hande  de  papier  humide,  imprégné 
d’amidon  et  d’iodure  de  potassium  : 
le  papier  ne  tarde  pas  à bleuir  (1). 

Ou  bien  on  remplit  en  partie  d’oxy- 
gène un  tube  eudiométrique  renversé 
dans  un  verre  contenant  une  solution 
d’iodure  de  potassium  amidonné, 'qui 
occupe  ainsi  les  2/3  environ  de  la  hau- 
teur du  tube.  On  fait  alors  passer  à 
travers  l’oxygène  une  série  d'étincelles 
fournies  par  une  bobine  d’induction  ; 
la  surface  du  liquide  bleuit  bientôt  par 
suite  de  la  production  d'ozone.  La 
quantité  d’ozone  qui  se  forme  ainsi  est  toujours  très  faible. 

La  nature  de  la  décharge  influe  beaucoup  sur  la  proportion 
d’ozone  formée,  ainsi  que  l’a  montré  M.  Andrews.  Les  décharges 
obscures  sont  beaucoup  plus  efficaces  que  les  étincelles  d’une  ma- 
chine électrique  ou  d’une  bobine. 

Préparation  de  l’ozone  par  l’effluve.  — L’effluve  (décharges  si- 
lencieuses) est  le  genre  de  décharges  qui  convient  le  mieux  pour 
l’oxydation  de  l’oxygène.  Le  premier  appareil  construit  dans  ce  but 
est  du  à M.  de  Babo  ; il  a été  heureusement  simplifié  par  M.  Ilou- 


Fig.  G6. 


(1)  Pour  obtenir  ce  papier,  dit  ozonoscopiqne,  on  dissout  1 gramme  d’iodure  de 
potassium  dans  100  centimètres  cubes  d'eau;  on  ajoute  10  grammes  d’amidon  et  on 
chauffe,  on  étend  ensuite  en  couche  mince  l’empois  obtenu  sur  des  feuilles  de 
papier,  qu’on  sèche  et  qu’on  conserve  dans  des  bacons  bien  fermés.  Pour  l’employer, 
on  a soin  de  le  mouiller. 
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zeau,  dont  l’ozonisateur  consiste  en  un  tube  de  dégagement  en 
verre  mince  (I /5  à t/10  de  millimètre  d’épaisseur)  de  40  centimè- 
tres de  longueur.  A l’intérieur  se  trouve  placée  une  tige  de  cuivre 
! ou  de  platine,  munie  d’un  fd  de  platine  qui  traverse  le  tube.  A l’ex- 
| térieur,  la  surface  de  celui-ci  est  recouverte  d’étain  ou  enveloppée 
d’une  spirale  de  cuivre.  L’armature  intérieure  et  l’armature  exté- 
rieure étant  reliées  chacune  à l’un  des  rhéophores  d’une  bobine 
d’induction,  on  fait  passer  un  courant  d’oxygène  à travers  le  tube, 
à raison  d’une  bulle  par  seconde.  Le  gaz  qui  a 
ainsi  subi  l’influence  de  l’effluve  est  fortement 
ozonisé. 

Une  autre  disposition  très  heureuse  est  due  à 
M.  Berthelot,  qui  a remplacé  les  armatures  mé- 
talliques par  l'acide  sulfurique  : un  tube  cylin- 
drique c/,  fermé  à son  extrémité  inférieure,  est 
introduit  dans  un  tube  plus  large  c à la  partie 
supérieure  duquel  il  s’adapte  à frottement.  Le 
cylindre  G porte  à sa  partie  supérieure  une  tubu- 
lure a par  laquelle  on  fait  arriver  l’oxygène  et  à 
sa  partie  inférieure  un  autre  tube  de  dégage- 
ment é,  qui  se  relève  verticalement.  Le  tube  h 
est  généralement  entouré  à son  extrémité,  qui 
n’est  pas  alors  recourbée,  d’un  petit  godet  à 
mercure  dans  lequel  s’adapte  un  tube  de  déga- 
gement. Ce  système  est  plongé  dans  une  éprou- 
vette qui  reçoit  de  l’acide  sulfurique  étendu 
de  plusieurs  fois  son  volume  d’eau,  ainsique  le 
tube  intérieur  cl.  Chacune  de  ces  colonnes  d’acide  sulfurique  est 
reliée  à l’un  des  pôles  d’une  bobine  d’induction  par  un  fll  de  pla- 
tine. L’effluve  se  manifeste  dans  l’espace  annulaire  compris  entre 
les  tubes  d et  c par  de  faibles  lueurs.  C’est  dans  cet  espace  que  l’on 
fait  passer  lentement  l’oxygène. 

La  production  d’ozone  est  à peu  près  indépendante  de  la  pres- 
sion; mais  elle  varie  beaucoup  avec  la  température.  Voici,  d’après 
MM.  Hautefeuille  et  Chappuis,  quelles  sont  ces  variations,  obser- 
vées avec  l’appareil  de  M.  Berthelot  : 


Fig.  67. 
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On  voit  que  la  pression  n’a  une  influence  sensible  que  sur  l’ozo- 
nisation à basse  température. 

Préparation  par  l’électrolyse.  — L’oxygène  provenant  de  l’élec- 
trolyse  de  l’acide  sulfurique  étendu  renferme  une  petite  quantité 
d’ozone,  qu’on  peut  mettre  en  évidence  en  dirigeant  les  gaz  de 
l’électrolyso  sur  du  papier  ozonoscopique  humide.  Pour  préparer 
par  ce  moyen  l’oxygène  ozoné,  on  soumet  à l’électrolyse  un  mé-  1 
lange  de  1 volume  d’acide  sulfurique  et  de  3 volumes  d’eau  (An- 
drews) ; mais  plusieurs  conditions  sont  nécessaires  pour  la  réus-  : 
site  de  l’opération  : le  pôle  positif  doit  être  en  or  ou  en  platine 
ou  plutôt  en  platine  iridé,  car  un  métal  oxydable,  même  l'argent, 
détruirait  l’ozone.  L’électrolyte  ne  doit  pas  renfermer  de  matières 
oxydables  et  doit  être  maintenu  à basse  température.  La  présence 
de  certains  acides,  surtout  de  l’acide  chromique,  facilite  la  pro- 
duction d’ozone.  On  peut  recueillir  le  mélange  des  gaz  hydrogène 
et  oxygène  ou  seulement  ce  dernier.  Il  est  bon  alors  d’opérer 
dans  un  vase  cloisonné.  Dans  le  vase  intérieur,  qu'on  fait  com- 
muniquer avec  le  pôle  positif,  on  plonge  un  tube  large  dans  lequel 
est  soudé  un  fil  de  platine  auquel  se  rattache  une  lame  de  même 
métal,  servant  d’électrode  positive.  Le  tube  est  terminé  à sa 
partie  supérieure  par  un  tube  de  dégagement  à robinet.  Le  liquide  i 
extérieur  reçoit  l’électrode  négative. 

La  proportion  d’ozone  formée  est  toujours  très  faible,  1/250  de 
l’oxygène  au  plus.  Néanmoins,  en  entourant  l’électrolyte  d’un 
mélange  réfrigérant,  on  peut  obtenir  un  gaz  à 2 p.  100  d’ozone. 

Formation  d’ozone  par  les  oxydations  lentes.  — L'air  dans  lequel 
séjourne  du  phosphore  humide  contracte  rapidement  l'odeur  de 
l’ozone,  qui  est  à peu  près  celle  du  phosphore;  mais  si  bn  laisse 
séjourner  pendant  quelques  heures  le  phosphore  dans  un  espace 
d’air  limité,  l’ozone  disparaît  de  nouveau.  II  faut  donc  retirer  les 
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hâtons  de  phosphore  et  agiter  l’air  avec  de  l’eau  pour  lui  enlever 
les  vapeurs  d’acide  phosphoreux. 

On  peut  constater  une  grande  partie  des  réactions  de  l’ozone 
avec  l’atmosphère  d’un  flacon  contenant  un  bâton  de  phosphore 
émergeant  d’une  couche  d’eau,  en  ayant  soin  de  ne  pas  boucher 
complètement  le  flacon.  L’eau  qui  baigne  le  phosphore  renferme, 
en  outre,  des  traces  de  peroxyde  d’hydrogène. 

La  formation  d’ozone  par  le  phosphore  est  liée  au  phénomène 
de  phosphorescence  que  présente  ce  corps.  Toutes  les  conditions 
qui  empêchent  cette  phosphorescence  empêchent  aussi  la  produc- 
tion de  l’ozone.  Celui-ci  ne  se  forme  pas  notamment  dans  l’oxy- 
gène pur,  sous  la  pression  normale  ou  en  présence  de  vapeurs 
nitreuses,  d’acide  sulfureux,  d’essence  de  térébenthine,  etc. 

Lorsqu’on  expose  au  soleil  de  l’essence  de  térébenthine  et  qu’on 
l'agite  de  temps  en  temps  avec  de  l’air,  elle  acquiert  les  propriétés 
oxydantes  de  l’ozone,  qui  se  trouve  dissous  dans  l’essence  et  qui 
l’oxyde  à la  longue. 

Si  l’on  agite  l’essence  de  térébenthine  ainsi  aérée  avec  une 
solution  d’iodure  de  potassium  amidonnée,  celle-ci  bleuit.  Le  sul- 
fate d’indigo  est  décoloré  par  cette  essence;  l’acide  sulfureux  est 
transformé  en  acide  sulfurique,  etc. 

L’essence  d’amandes  amères  et  beaucoup  d’autres  se  comportent 
comme  l'essence  de  térébenthine.  L’essence  d’amandes  amères 
subit  en  même  temps  une  combustion  lente  qui  la  transforme  en 
acide  benzoïque. 

Formation  d’ozone  par  la  chaleur.  — Lorsqu’on  aspire  l’air  qui 
entoure  une  flamme  très  chaude,  telle  que  celle  d’un  bec  Bunsen, 

» on  peut  constater  la  production  d’ozone,  surtout  par  la  saveur  qui 
■ caractérise  l’air  aspiré;  cet  air  bleuit  aussi  le  papier  ioduro-ami- 
donné.  Il  est  possible  que  cette  production  d’ozone  soit  due  à la  tem- 
pérature élevée  de  la  flamme  plutôt  qu’au  phénomène  d’oxydation, 
j En  effet,  MM.  Troost  et  Ilautefeuille,  ayant  fait  passer  de  l’oxy- 
gène dans  un  tube  en  porcelaine  porté  à 1400°  et  traversé  dans  sa 
longueur  par  un  tube  d’argent  refroidi  par  un  courant  d’eau  inté- 
rieur, virent  les  parois  de  ce  tube  d’argent  se  recouvrir  de  peroxyde 
d’argent. 

De  même  l’air  qui  entoure  une  spirale  de  platine  portée  au 
rouge  par  un  courant  électrique  est  légèrement  ozoné  (P.  Leroux). 

1 Ce  lait  mérite  confirmation. 

I.  — Chimie  minérale. 
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Ozone  formé  dans  les  décompositions  chimiques.  — On  obtient 
de  l’oxygène  fortement  ozone  lorsqu’on  introduit  du  bioxyde  de 
baryum  en  poudre  dans  huit  fois  son  poids  d’acide  sulfurique  con- 
centré et  en  chauffant  très  légèrement  si  la  réaction  ne  s’établit 
pas  d’elle-même,  auquel  cas  il  faut  au  contraire  refroidir  (IIou- 
zeau).  Le  rendement  est  plus  considérable  si  l’on  dissout  d’abord 
du  permanganate  de  potassium  dans  l’acide  sulfurique;  cette  solu- 
tion répand  du  reste  elle-même  l’odeur  de  l’ozone.  L’opération  doit 
être  conduite  doucement,  car  la  réaction  se  manifeste  quelquefois 
avec  violence  (Scliœnbein).  Il  faut  en  outre,  si  l’on  veut  recueillir 
le  gaz  dégagé,  employer  un  appareil  dont  les  pièces  soient  rodées  à 


l’émeri  (fig.  68).  Le  liège  et  le  caoutchouc  doivent  être  bannis  de 
tout  appareil  producteur  d’ozone  puisqu’ils  sont  rapidement  détruits 
par  ce  gaz.  Le  peroxyde  d’argent  fournit  de  même  de  l'ozone. 

Ozone  atmosphérique.  — L'ozone  existe  généralement  en  petite 
quantité  dans  l'air  (au  maximum  1 / 450  000)  et  a pour  origine,  soit 
l’électricité  atmosphérique,  soit  les  oxydations  lentes  qui  se  pas- 
sent continuellement  à la  surface  du  sol;  son  odeur  se  manifeste 
souvent  par  des  temps  orageux.  L’air  de  la  campagne  est  plus 
chargé  d’ozone  que  l’air  des  villes.  On  a attribué  une  grande  in- 
fluence au  degré  d’ozonisation  de  l’air  sur  la  propagation  des  épi- 
démies, la  présence  de  l'ozone  ayant  pour  effet  la  destruction  des 
principes  miasmatiques.  On  évalue  la  richesse  de  l'atmosphère  en 
ozone  d’après  l’intensité  de  la  couleur  que  prend  le  papier  ozo- 
noscopique.  D'autres  substances,  comme  le  chlore,  les  vapeurs 
nitreuses,  exerçant  la  même  action  que  l’ozone  sur  l’iodure  de  po- 
tassium, M.  llouzeau  emploie  des  bandes  de  papier  de  tournesol 
rouge  vineux,  très  sensible,  dont  la  moitié  est  imprégnée  d'iodure 
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de  potassium  amidonné.  L'ozone  fait  bleuir  cette  moitié  puisqu’on 
agissant  sur  Liodure  de  potassium,  il  met  un  peu  de  potasse  en 
liberté,  et  est  sans  action  sur  l'autre  moitié,  tandis  que  des  va- 
peurs acides  la  feraient  passer  au  rouge  franc. 

On  regarde  l’ozone  comme  l’agent  du  blanchiment  sur  le  pré. 

99.  Propriétés  de  l’ozone.  — Propriétés  physiques.  — 
L’ozone  n’a  pas  encore  été  obtenu  à l’état  de  pureté;  il  est  toujours 
mélangé  à un  grand  excès  d’oxygène  ordinaire  ou  d’air.  Il  est  doué 
d'une  odeur  pénétrante  rappelant  à la  fois  celle  du  phosphore  et 
celle  des  vapeurs  nitreuses;  cette  odeur  se  manifeste  même  lors- 
que l'air  n'en  renferme  qu’un  millionième.  Respiré  à l’état  con- 
centré, l'ozone  provoque  une  inflammation  de  la  muqueuse  et  pro- 
duit de  la  céphalalgie. 

L'ozone  est  à peu  près  insoluble  dans  l’eau,  il  n’est  pas  absorbé 
par  l’acide  sulfurique. 

La  densité  de  l’ozone  est  1 1/2  fois  celle  de  l’oxygène  (p.  184). 

Une  température  de  250  à 300°  détruit  complètement  l’ozone, 
qui  est  d’autant  plus  stable  que  la  température  est  plus  basse, 
aussi  est-ce  à basse  température  que  sa  production  est  le  plus 
considérable  sous  l’influence  de  l’électricité,  comme  on  l'a  vu 
plus  haut.  Il  est  très  stable  à — 23°;  l’oxygène  soumis  à l’action  de 
l’effluve,  à la  température  de  — 88°,  en  renferme  plus  de  50  p.  100 
de  son  poids. 

MM.  Hautefeuille  et  Cbappuis  ont  réussi  à liquéfier  l’ozone  en 
le  comprimant  dans  l’appareil  de  M.  Caille tet.  Le  tube  capillaire 
de  l’appareil  devient  d'un  bleu  d’azur,  dont  l’intensité  augmente 
avec  la  pression.  Lorsque  la  tension  est  de  quelques  atmosphères, 
la  couleur  est  d’un  bleu  indigo.  En  refroidissant  la  partie  supé- 
rieure à — 88°  par  le  protoxyde  d’azote  liquide,  ou  à — 105°  par 
l’éthylène  liquide,  la  coloration  augmente  encore  beaucoup.  Eu 
poussant  la  compression  à 125  atmosphères  avec  un  froid 
de  — 105°,  l’ozone  se  liquéfie  au  moment  de  la  détente  en  gout- 
telettes d’un  bleu  indigo.  On  obtient  un  liquide  de  même  couleur 
en  comprimant  un  mélange  d’acide  carbonique  et  d’ozone  re- 
froidi à — 23°. 

Le  mélange  d’oxygène  et  d’ozone  doit  être  comprimé  avec 
lenteur  et  maintenu  très  froid,  autrement  l’ozone  se  décompose 
avec  dégagement  de  chaleur  et  de  lumière,  accompagné  d’une 
forte  détonation  et  d’un  éclair  jaunâtre.  Dans  ces  expériences,  le 
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mercure,  qui  n’offre  qu’une  faible  section,  n’est  oxydé  que  super- 
ficiellement. La  couleur  bleue  de  l’ozone  gazeux  peut  s’observer 
dans  un  tube  de  2 mètres  de  longueur,  fermé  par  des  glaces  et 
dans  lequel  on  fait  arriver  l’oxygène  sorti  de  l’appareil  à effluves. 
Cette  disposition  a permis  à M.  Chappuis  d’observer  le  spectre 
d absorption  de  1 ozone.  Ce  spectre  offre  onze  bandes  : l’orangé 
et  le  jaune  sont  sillonnés  de  bandes  diffuses  dont  l’intensité  va 
en  diminuant  à mesure  qu’on  passe  aux  bandes  plus  réfrangibles. 
La  première  bande,  qui  est  la  plus  forte,  est  un  peu  à gaucbe  de 
la  raie  D;  elle  se  retrouve  dans  le  spectre  solaire  où  elle  est  due 
à l'ozone  atmosphérique.  L’examen  du  spectre  ultra-violet  de 
l’ozone,  dû  à M.  Hartley,  montre  aussi  une  relation  avec  une 
portion  du  spectre  solaire.  Il  paraît  donc  établi  que  le  spectre 
d’absorption  de  l’atmosphère  est  dù  en  partie  à l’ozone  et  il  est 
possible  que  celui-ci  soit  beaucoup  plus  abondant  dans  les  couches 
supérieures  de  l’atmosphère. 

Propriétés  chimiques.  — L’ozone  possède  des  propriétés  oxy- 
dantes incomparablement  plus  énergiques  que  l'oxygène.  Il 
convertit  l’argent  humide  en  peroxyde  noir  et  oxyde  de  même 
le  mercure  à la  température  ordinaire,  ainsi  que  l’arsenic,  l’anti- 
moine, le  zinc,  le  fer,  le  plomb,  le  bismuth.  Il  transforme  le  phos- 
phore en  acide  phosphorique,  l'acide  sulfureux  et  l'hydrogène 
sulfuré  en  acide  sulfurique  ; les  vapeurs  nitreuses  en  acide  azoti- 
que. Schoenbein  ayant  agité  3000  litres  d’air  ozoné  avec  un  lait 
de  chaux  et  ayant  traité  la  solution  par  du  carbonate  de  potas- 
sium obtint  5 grammes  de  salpêtre. 

L’acide  arsénieux  est  converti  en  acide  arsénique.  Cette  réac- 
tion est  utilisée  pour  le  dosage  de  l’ozone.  Pour  cela  on  emploie 
une  solution  titrée  d’acide  arsénieux,  correspondant  par  exemple 
à d milligramme  d’oxvgène  pour  10  centimètres  cubes  de  solu- 
tion (0er,619  As203  par  litre);  la  perte  de  titre  après  l'action  de 
l’ozone  permet  aisément  de  calculer  la  quantité  d'ozone  absorbée; 
le  titrage  de  l’acide  arsénieux  en  excès  s’établit  par  une  solution 
équivalente  de  permanganate  de  potassium. 

La  potasse  solide  absorbe  l’ozone  en  se  recouvrant  d'une  couche 
brune,  qui  disparaît  de  nouveau  en  abandonnant  l’ozone  à mesure 
que  la  tension  de  celui-ci  dans  l’atmosphère  ambiante  diminue. 

L’iodure  de  potassium  est  transformé  en  partie  en  iodate  par 
l’ozone,  une  autre  portion  est  décomposée  avec  mise  en  liberté 
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d’iode  et  formation  sans  doute  d’un  peroxyde  de  potassium.  Le 
chlorure  de  potassium  est  converti  en  chlorate.  On  a déjà  vu  le 
parti  que  l’on  tire  de  l’action  de  l’ozone  sur  l’iodurc  de  potassium 
et  l’amidon  pour  constater  sa  présence. 

L’ammoniaque  donne  dans  une  atmosphère  d’ozone  des  fumées 
blanches  d’azotite  d’ammonium.  L’ozone  transforme  les  sels  fer- 
reux neutres  en  sels  ferriques  basiques.  Il  agit  sur  les  sels  man- 
gancux  en  en  séparant  de  l’hydrate  de  peroxyde  ; ainsi  une  bande 
de  papier  imprégnée  de  sulfate  manganeux  brunit  dans  une  at- 
mosphère ozonéc.  Il  en  est  de  même  du  papier  imprégné  de  pro- 
i toxyde  de  thallium;  celui-ci  est  transformé  en  peroxyde  brun. 

L’ozone  attaque  énergiquement  les  matières  organiques.  Il 
transforme  le  cyanure  jaune  en  cyanure  rouge.  Il  attaque  profon- 
dément le  caoutchouc  ainsi  que  le  liège.  Il  décolore  l’indigo  et  le 
tournesol,  et  son  action  sur  la  solution  de  sulfate  d’indigo  peut 
servir  à reconnaître  la  présence  de  l’ozone  dans  un  gaz. 

La  teinture  de  gaïac  bleuit  sous  l’influence  de  l’ozone  et 
Schœnbein  a souvent  utilisé  cette  propriété  pour  le  caractériser. 

Dans  certains  cas,  l’ozone  produit  des  réductions.  Ainsi,  il  dé- 
compose les  peroxydes  d’hydrogène  et  de  baryum  en  donnant  de 
l’oxygène  ordinaire.  Le  cuivre,  les  peroxydes  de  manganèse  et  de 
plomb  peuvent  détruire  des  quantités  indéfinies  d’ozone,  sans  se 
modifier,  au  moins  en  apparence;  de  même  pour  l’argent,  qui 
donne  d’abord  du  peroxyde  qu’un  excès  d’ozone  décompose. 

100.  Nature  de  l'ozone.  — La  première  opinion  émise  sur 
la  nature  de  l’ozone  est  due  à Schœnbein,  qui  envisageait  ce  corps 
comme  de  l’oxygène  polarisé  négativement,  admettant  en  outre 
l'existence  d’un  autre  oxygène  actif,  Yantozone  polarisé  positive- 
ment. Il  s’appuyait  pour  soutenir  cette  opinion  sur  l’action  qu’exerce 
l’ozone  sur  le  peroxyde  d’hydrogène  dans  lequel  il  supposait  la 
présence  de  l’aritozone  : l’oxyde,  ou  oxygène  négatif,  se  portait  sur 
l’antozone  ou  oxygène  positif  pour  donner  de  l’oxygène  inactif 

— — + H 

et  du  protoxyde  d’hydrogène  ou  eau  : O-f-II2 0 0 = H2 0-b 0 0.  Il 
admettait  en  outre  que  la  production  d’ozone  était  toujours  accom- 
pagnée de  celle  du  peroxyde  d’hydrogène,  ce  qui  s’observe  en  effet 
dans  un  grand  nombre  de  cas,  par  exemple  dans  l’oxydation  lente 
du  phosphore  à l’air  humide.  D’après  les  vues  de  Schœnbein,  la 
polarisation  de  l’oxygène  pouvait  être  renversée  dans  certaines 
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circonstances  et  les  réactions  de  l’ozone  faire  place  à celles  du 
peroxyde  d’hydrogène  ou  réciproquement. 

Ainsi  le  peroxyde  d’hydrogène  qui  ne  bleuit  pas  la  teinture  de 
gaïac  produit  cette  réaction  lorsqu’on  y ajoute  une  petite  quan- 
tité d’extrait  de  malt;  celui-ci  déterminerait  la  transformation  de 
l’antozone  en  ozone. 

Ces  idées  ingénieuses  de  Scliœnbein  n’ont  pas  été  adoptées  et 
n'ont  plus  aujourd’hui  qu'un  intérêt  historique. 

M.  Williamson  a émis  l’opinion  que  l’ozone  est  du  peroxyde 
d'hydrogène  en  vapeur,  ce  qui  paraissait  confirmé  par  le  fait  que 
l'humidité  favorise  la  production  d’ozone  par  l’étincelle.  Plus 
tard,  M.  Baumert  admettait  que  l’ozone  est  un  trioxyde  d’hydro- 
gène IPO3  ; mais  ayant  reconnu  que  l’oxygène  pur  et  sec  pouvait 
fournir  de  l’ozone,  il  admettait  en  outre  l’existence  d'une  modifi- 
cation allotropique  de  l’oxygène,  qui  se  transforme  ensuite  en 
ozone  au  contact  de  l’humidité. 

Les  expériences  de  MM.  Becquerel  et  Fremy,  Marignac,  de  la  Rive, 
Andrews  et  Tait,  Sorct,  ont  parfaitement  démontré  que  l’ozone  ne 
renferme  pas  d’hydrogène,  qu’il  se  forme  sans  l’intervention  de 
l’humidité  et  qu’il  n’abandonne  pas  d’eau  lorsqu’on  le  décompose. 
Ce  n’est  donc  qu’une  modification  allotropique  de  l'oxygène. 

L'oxygène  ne  peut  être  modifié  que  partiellement  par  l’électri- 
cité et  nous  avons  vu  que  les  circonstances  les  plus  favorables, 
c’est-à-dire  une  très  basse  température,  ont  conduit  aune  transfor- 
mation de  50  p.  100.  En  effet,  dès  que  l’ozone  a acquis  une  certaine 
tension,  il  se  dissocie  dans  une  limite  qui  dépend  de  la  tempéra- 
ture. Mais  si  on  absorbe  au  fur  et  à mesure  l’ozone  qui  se  forme, 
par  un  corps  susceptible  de  l’absorber,  la  tension  limite  n’est 
jamais  atteinte  et  tout  l’oxygène  contenu  dans  un  espace  clos 
est  peu  à peu  absorbé.  Ainsi,  MM.  Fremy  et  Becquerel  ayant 
fait  passer  l’étincelle  dans  un  tube  très  étroit  renfermant  de  l’oxy- 
gène, en  présence  d’iodure  de  potassium,  virent  ce  gaz  s’absorber 
peu  à peu  complètement. 

La  formation  de  l’ozone  a lieu  avec  contraction,  comme  l'a  dé- 
montré en  premier  lieu  M.  Andrews  à l’aide  de  l’appareil  ci-joint 
(fig.  09).  Le  tube  cia! , qui  est  traversé  par  deux  fils  de  platine  et 
terminé  par  une  partie  presque  capillaire  bed  recourbée  en  U, 
est  rempli  de  gaz  oxygène  sec;  le  tube  en  U contient  de  l’acide 
sulfurique  destiné  à servir  d’index  manomélrique.  Avant  de  faire 
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passer  les  étincelles  dans  le  tube  principal,  on  ferme  l’extrémité 
du  tube  c d,  de  manière  à avoir  une  colonne  d’air  dont  les  varia- 
tions indiqueront  la  pression  dans  le  tube  a b.  Le  maximum 
d'effet  a été  obtenu  par  M.  Andrews  à l’aide  des  décharges 
obscures  produites  en  mettant  l’un  des  fils  en  communication 
avec  une  machine  électrique  et  l’autre  avec  le 
sol.  Les  variations  de  la  colonne  d’air  ont  indiqué 
dans  le  tube  a b une  contraction  maximum  de 
un  douzième,  assez  rapide  au  début,  mais  se  ra- 
lentissant ensuite. 

Le  tube  étant  alors  porté  à 250-300°,  la  tension 
du  gaz  qu’il  renferme  redevenait  égale  à la  ten- 
sion primitive,  la  température  d’observation  étant 
bien  entendu  la  même.  L’ozone  est  donc  de  l’oxy- 
gène condensé. 

Mais  on  sait  que  l’ozonisation  de  l’oxygène  est 
très  limitée  ; il  fallait  donc,  pour  connaître  la  rela- 
tion volumétrique  entre  l’ozone  et  l’oxygène,  dé- 
terminer la  quantité  d’ozone  produite.  Pour  cela, 

M.  Andrews  introduisit  préalablement,  dans  des 
tubes  semblables  au  précédent,  des  ampoules 
remplies  de  mercure  ou  d’iodure  de  potassium 
dont  il  détermina  la  rupture  après  l’ozonisation.  Chose  remar- 
quable, l’ozone  fut  détruit  par  le  mercure  ou  par  l’iodure  de  po- 
tassium additionné  d’acide  chlorhydrique,  mais  le  volume  du  gaz 
contracté  resta  invariable.  Le  volume  occupé  par  la  portion  d’ozone 
absorbée  par  le  réactif  n’occupait  donc  pas  déplacé.  Ce  qui  prouve 
que  l’ozone  était  détruit,  c’est  l’oxydation  partielle  du  mercure  ou 
la  mise  en  liberté  d’iode.  De  plus,  en  chauffant  ensuite  le  tube  à 
300°,  la  contraction  subsista.  En  outre,  la  quantité  d’iode  mise  en 
liberté  par  l’ozone  correspondait  exactement  à l’oxygène  disparu 
par  la  contraction. 

L’interprétation  la  plus  rationnelle  des  expériences  d’Andrews 
est  d’admettre,  avec  M.  Odling,  que  lorsqu’il  se  détruit  par  l io- 
dure  de  potassium  il  met  en  liberté  un  volume  d’oxygène  ordi- 
naire exactement  semblable  au  sien.  L’équation  suivante  repré- 
sente, dans  cette  hypothèse,  l’action  du  mercure  sur  l’ozone  : 


Fig.  G9. 
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2 vol.  d’ozone. 
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H-  O2. 

2 vol.  oxygène  libre. 
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D’après  cela,  la  molécule  d’ozone  renferme  trois  atomes  d’oxy- 
gène, tandis  que  la  molécule  d’oxygène  n’en  renferme  que  deux  : 
le  mercure  ne  prenant  qu’un  atome  d’oxygène,  de  l’ozone,  laisse 
donc  une  molécule  d’oxygène  occupant  le  même  volume  qu’une 
molécule  d’ozone.  Ainsi,  le  tiers  seulement  de  l’ozone  agit  comme 
oxydant;  c’est  ce  que  confirme  du  reste  la  quantité  d’iode  qu’iî 
met  en  liberté  : 

O3  4-  2 Kl  + 2HC1  = O2  4-  H20  4- 12  4-  2KGI. 

Le  chlorure  stanneux,  l’essence  de  térébenthine  et  d’autres 
essences  agissent  différemment  sur  l’ozone,  qu’ils  fixent  en  totalité. 
La  diminution  de  volume  qu’occasionnent  ces  corps  dans  l’oxy- 
gène ozonisé  est  exactement  le  double  de  ce  que  serait  l’augmen- 
tation de  volume  sous  l’influence  de  la  chaleur,  ainsi  que  l'a 
constaté  M.  Soret  sur  de  l’ozone  de  diverses  provenances.  Ayant 
rempli  sur  l’eau  deux  ballons  gradués  avec  de  l’oxygène  ozonisé 
provenant  d’une  même  source,  il  a soumis  l’ozone  de  l’un  des 
ballons  à l’action  de  l’essence,  l'autre  à l’action  de  la  chaleur,  à 
l’aide  d’une  spirale  de  platine  portée  au  rouge  par  un  courant 
électrique.  Dans  le  premier  cas,  il  y a eu  une  diminution  de  6CC,7  ; 
dans  l’autre  cas,  une  augmentation  de  3CC,30,  ce  qui  vient  bien  à 
l’appui  de  l’interprétation  ci-dessus  et  l’ozone  résulte  bien  d’une 
condensation  de  trois  atomes  oxygène  pour  produire  une  molécule 
(2  vol.)  O3.  La  densité  de  l’ozone  doit  donc  être  une  fois  et  demie 
celle  de  l’oxygène,  soit  théoriquement  1,658,  ou  23,94  par  rapport 
à l’hydrogène. 

Cette  densité  a été  vérifiée  expérimentalement  par  M.  Soret  à 
l’aide  d’expériences  de  diffusion  (25).  Il  a reconnu  que  271  volu- 
mes d’ozone  se  diffusent  dans  le  même  temps  que  227  volumes  de 
chlore  et,  comme  la  vitesse  de  diffusion  des  gaz  est  en  raison 
inverse  de  la  racine  carrée  de  leur  densité,  on  a : 

271  : 227  — \/3o.37  : V a?  d’où  .r  — 24.8  (pour  H = 1) 

nombre  qui  ne  s’éloigne  guère  de  la  densité  théorique  de  0J. 

La  transformation  de  l’oxygène  en  ozone  a lieu  avec  absorp- 
tion de  chaleur , ce  qui  explique  son  instabilité  en  même  temps 
que  son  activité  chimique.  Cette  chaleur  de  formation,  mesurée 
par  M.  Bertbelot  en  oxydant  l'acide  arsénieux,  est  égale  à — 29Ci  l,(> 
pour  la  molécule  O3. 


COMPOSITION  DE  L’EAU. 
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COMBINAISONS  DE  L’IIYDROGÈNE  AVEC  L’OXYGÈNE. 

On  en  connaît  deux  : le  •protoxyde  dé  hydrogène  ou  eau  II20,  et 
le  peroxyde  d’hydrogène  ou  eau  oxygénée  H202. 

EAU  (PROTOXYDE  D’HYDROGÈNE). 

Dens.  de  valeur  = 8,98  (ou  0,622  pour  air  = 1).  — Poids  moléc.  H20  = 1 7 ,90. 

101.  Historique.  — L’eau  a été  envisagée  jusque  vers  la  fin 
du  siècle  dernier  comme  un  élément.  Lavoisier  en  France,  Caven- 
dish  en  Angleterre  reconnurent  à peu  près  simultanément 
vers  1780  que  la  combustion  de  l'hydrogène  fournit  de  l’eau  et  en 
réalisèrent  ainsi  la  synthèse.  Peu  après,  en  1783,  Lavoisier  éta- 
blit la  composition  de  l’eau  en  décomposant  celle-ci  par  le  fer  au 
rouge,  mesurant  la  quantité  d’hydrogène  mise  eu  liberté  et  éta- 
blissant l’augmentation  de  poids  éprouvée  par  le  fer.  Il  trouva 
ainsi  que  l’eau  renferme  86p,9  en  poids  d’oxygène  et  13P,1  d’hy- 
drogène (les  chiffres  exacts  sont  88,89  d’oxygène  et  11,11  d’hydro- 
gène), et  qu’elle  résulte  de  l'union  de  12  vol.  d’oxygène  et  de 
22Tol,9  d’hydrogène  (au  lieu  de  24).  C’est  à Gay-Lussac  et  Hum- 
boldt,  puis  à Dumas  qu’on  doit  les  indications  précises  sur  cette 
composition.  Les  premiers  l’ont  établie  par  la  synthèse  eudiomé- 
trique  et  ont  reconnu  que  l’eau  est  formée  exactement  de  1 volume 
d’oxygène  et  de  2 volumes  d’hydrogène.  Le  dernier  a établi,  en 
1843,  la  composition  pondérale  de  l’eau,  également  par  voie  de 
synthèse,  et  reconnu  que  ce  corps  renferme  88,89  p.  100  d’oxy- 
gène et  11,11  P-  100  d’hydrogène. 

102.  Composition  de  l’eau.  — Après  les  indications  som- 
maires que  nous  venons  de  donner,  il  convient  de  faire  connaître 
les  procédés  employés  pour  démontrer  la  composition  de  l’eau. 
Ces  procédés  sont  de  deux  ordres  : les  procédés  analytiques  et  les 
procédés  synthétiques. 

Procédés  analytiques.  — Décomposition  de  l’eau  par  le  fer. 
La  décomposition  de  l’eau  par  le  fer,  employée  par  Lavoisier,, 
s effectue  dans  l’appareil  que  nous  avons  fait  connaître  à propos 
de  la  préparation  de  l’hydrogène  (p.  139). 

Décomposition  de  l’eau  par  la  pile.  • — Quand  on  soumet  à 
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l’électrolyse,  clans  l’appareil  désigné  sous  le  nom  de  voltamètre 
(fig.  70),  de  l’eau  additionnnée  d’un  dixième  d’acide  sulfurique, 
elle  est  décomposée,  ou  semble  se  décomposer  en  hydrogène  el 
oxygène,  qu’on  peut  recueillir  séparément  en  recouvrant  chaque 
électrode  de  platine  d’une  cloche.  Le  premier  se  dégage  au  pôle 
négatif,  le  second  au  pôle  positif,  et,  après  un  certain  temps,  on 
reconnaît  aisément  que  le  volume  de  l’hydrogène  est  sensiblement 
double  de  celui  de  l'oxygène;  c’est-à-dire  précisément  dans  les 

rapports  suivant  lesquels  les 
gaz  se  combinent  dans  Ten- 
et iomètre  pour  former  l’eau. 

Néanmoins,  ce  rapport 
n’est  pas  exactement  de  2 
à 1 et  si  Ton  fait  détoner  dans 
Teudiomètre  le  mélange  des 
gaz  recueillis  ensemble  dans 
le  voltamètre,  il  reste  un 
faible  résidu  d’hydrogène. 
Cela  tient,  d’une  part,  à ce 
que  l’électrode  positive  de 
platine  fixe  une  petite  quan- 
tité d'oxygène  ; d’autre  part,  à la  formation  d’ozone  et  d’eau  oxy- 
génée ou  plutôt,  comme  Ta  montré  récemment  M.  Berthelot, 
d’acide  persulfurique  (1).  Ces  causes  perturbatrices  sont  en  partie 
atténuées  quand  l’opération  a marché  quelque  temps,  ou  si  Ton 
opère  Télectrolysc  à chaud. 

L’eau  pure  est  un  très  mauvais  électrolyte  et  n'est  pas  dé- 
composée par  la  pile.  C’est  pour  la  rendre  conductrice  qu'on  y 
ajoute  de  l’acide  sulfurique,  et  c’est  en  réalité  celui-ci  ou  son 
hydrate  SO;IP.2TPO,  suivant  M.  Bourgoin,  qui  subit  la  décompo- 
sition. 

Procédés  synthétiques.  — La  combinaison  de  l'hydrogène 
avec  l’oxygène  est  déterminée  par  l'étincelle  électrique.  Cette 
synthèse  a d’abord  été  réalisée  par  Cavendish,  puis,  avec  plus 
de  précision,  par  Lavoisier  et  Meusnier.  On  la  réalise  aujourd’hui 
en  introduisant  les  deux  gaz  dans  un  eudiomèlre  à mercure. 

(1)  Cet  acide  persulfurique  offre  des  réactions  semblables  à celles  de  l'eau  oxy- 
génée, et  ces  réactions  ne  s’observent  pas  lorsqu’on  remplace  l’acide  sulfurique  par 
l’acide  phosphorique. 


Fig.  70. 
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Nous  avons  déjà  exposé  les  expériences  qui  établissent  la  com- 
position volumétrique  de  l’eau  (35)  et  d’après  lesquelles  2 vo- 
lumes d’hydrogène  s’unissent  à 1 volume  d’oxygène  pour  donner 
2 volumes  de  vapeur  d’eau, 
soit  IPO. 

Pour  déduire  de  cette 
donnée  la  composition  pon- 
dérale de  l’eau,  il  suffira  de 
multiplier  les  volumes  d’hy- 
drogène et  d’oxygène  com- 
binés par  la  densité  de  ces 
gaz.  Si  l'on  prend  pour  unité 
la  densité  de  l’hydrogène, 
celle  de  l’oxygène  est  16 
(exactement  15,96)  et  le 
rapport  pondéral  de  ces  gaz 

.2x1  1 r,  . 

est  r7r--  ou  - . C est  exac- 
16  8 

tement  ce  rapport  auquel 
est  arrivé  Dumas. 

103.  Synthèse  de  l’eau 
par  la  méthode  de  Du- 
mas. — Cette  méthode  re- 
pose sur  la  réduction  de 
l’oxyde  de  cuivre  par  1 hy- 
drogène. Dans  cette  réduc- 
tion, il  se  forme  de  l’eau, 
dont  on  établit  le  poids, 
et  du  cuivre  métallique  : 

CuO  -f-  H2  = Cu  -h  H20. 

Si  l’on  a pesé  l’oxyde  de 
cuivre,  on  constatera  qu’il  a 
subi  une  perte  de  poids. 

Cette  perte  représente  pré- 
cisément l’oxvgène  contenu 
dans  l’eau  formée  ; l’hydrogène  est  donné  par  différence. 

\oici  la  disposition  qu’avait  adoptée  Dumas  pour  se  mettre  à 
1 abri  de  toute  cause  d’erreur  (lig.  71). 

L hydrogène,  dégagé  par  l’action  du  zinc  sur  l’acide  sulfu- 


Fig.  71 
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rique  est.  purifié  par  son  passage  à travers  une  série  de  tubes  on  U 
destinés  à retenir  l’hydrogène  sulfuré,  l’hydrogène  arsénié,  l’hy- 
drogène carboné,  la  vapeur  d’eau,  et  renfermant  à cet  effet  delà 
pierre  ponce  imprégnée  d’acétate  de  plomb,  de  sulfate  d’argent, 
de  potasse  caustique,  d’acide  sulfurique.  La  dessiccation  est 
assurée  par  une  série  de  tubes  desséchants  et  contrôlée  par  un 
tube  témoin  contenant  de  l’anhydride  phosphorique ; le  poids  de 
ce  tube  ne  doit  pas  varier.  L’hydrogène  ainsi  purifié  arrive  dans 
un  ballon  en  verçé  vert  contenant  l’oxyde  de  cuivre  bien  desséché 
et  pesé  avec  soin.  Ce  ballon  est  suivi  d’un  autre  ballon  tubulé 
dans  lequel  se  condense  l’eau  formée  et  que  l'on  a pesé  avant 
l’expérience.  Quand  tout  l’appareil  est  rempli  d’hydrogène,  on 
chauffe  l’oxyde  de  cuivre.  L’eau  n’est  pas  intégralement  con- 
densée dans  ce  ballon,  mais  est  en  partie  entraînée  à l’état  de 
vapeur  par  l’hydrogène  en  excès.  On  retient  cette  vapeur  dans 
une  autre  série  de  tubes  desséchants,  terminés  par  un  tube  témoin. 
Tous  ces  tubes  sont  pesés  avant  et  après  l’expérience.  Leur 
augmentation  de  poids,  jointe  au  poids  de  l’eau  condensée,  donne 
l’eau  formée  aux  dépens  de  l’oxygène  enlevé  à l'oxyde  de  cuivre, 
et  dont  le  poids  est  donné  par  la  perte  qu’a  subie  celui-ci.  Les  ap- 
pareils étant  remplis  d’hydrogène  à la  fin  de  l’expérience,  il  faut, 
avant  de  les  peser,  remplacer  eet  hydrogène  par  de  l’air.  Dumas 
a trouvé  ainsi  que  100  grammes  d’eau  renferment  llgr,ll  d’hy- 

1 

drogène  et  88gr,89  d’oxygène,  c’est-à-dire  exactement  le  rapport  -. 

104.  Propriétés  physiques  de  l’eau.  — L’eau  à la  tempé- 
rature ordinaire  est  un  liquide  transparent,  inodore,  incolore.  Vue 
en  grande  masse  pourtant  elle  parait  bleue,  quelquefois  verte  ou 
jaune,  ce  qui  tient  alors  à la  nature  du  fond  sur  lequel  elle  repose. 
L’eau  est  à peu  près  incompressible  : pour  une  pression  de  1 at- 
mosphère, elle  se  comprime  de  0,000047  de  son  volume  (Ré- 
gnault). L’eau  pure  présente  un  maximum  de  densité  à +4°;  à 
partir  de  cette  température,  en  deçà  comme  au  delà,  elle  éprouve 
une  dilatation  qui,  au  delà  de  -+-  4°,  n’est  pas  proportionnelle  à 
l’augmentation  de  température.  La  densité  de  l’eau  à -h  4°  a été 
choisie  comme  unité  de  densité  pour  les  solides  et  les  liquides. 
1 centimètre  cube  d’eau  à cette  température  pèse  1 gramme;  c’est 
773  fois  le  poids  de  1 centimètre  cube  d’air  dans  les  conditions 
normales  de  température  et  de  pression. 
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Congélation  de  l’eau.  — L’eau  se  solidifie  à 0°  (c’est  précisément 
le  point  fixe  adopté  pour  les  thermomètres  centigrade  et  Réau- 
mur)  et  cette  solidification  est  accompagnée  d’une  dilatation 
subite,  considérable,  après  une  dilatation  régulière  de  + 4 à 0°. 
La  densité  de  l'eau  solide  ou  glace  à 0°  est  égale  à 0,92,  celle  de 
l'eau  à + 4°  étant  égale  à 1 ; c’est  donc  une  dilatation  subite 


de 


du  volume  de  l'eau.  On  connaît  les  effets  produits  par  cette 


expansion  qui  brise  les  vases  les  plus  résistants  lorsqu’ils  sont 
pleins  d’eau  et  fermés. 

Le  maximum  de  densité  de  l’eau  et  sa  forte  dilatation  au  mo- 
ment de  sa  congélation  jouent  un  rôle  capital  dans  la  nature, 
l’eau  occupant  les  deux  tiers  de  la  surface  de  la  terre.  Par  les 
froids  de  l’hiver,  les  couches  superficielles  se  contractent  d’abord 
et  sont  remplacées  par  les  couches  inférieures  plus  légères  qui  à 
leur  tour,  en  se  refroidissant,  tendent  à gagner  le  fond  et  ce  phé- 
nomène se  continue  jusqu’à  ce  que  toute  la  masse  ait  acquis  la 
température  de  -h  4°.  A partir  de  ce  point,  les  couches  superfi- 
cielles se  dilatent  au  contraire  en  continuant  à se  refroidir  et 
restent  à la  surface  où  elles  finissent  par  se  solidifier.  L’eau  étant 
mauvais  conducteur  de  la  chaleur,  ce  refroidissement  ne  porte 
que  sur  une  faible  épaisseur  et  les  couches  inférieures  se  main- 
tiennent à + 4°.  La  glace  qui  se  forme  reste  à la  surface,  augmen- 
tant lentement  d’épaisseur.  S’il  n’en  était  pas  ainsi  et  si  la  glace 
était  plus  lourde  que  l’eau,  comme  cela  a lieu  généralement  pour 
les  corps  solides  comparés  à leur  état  liquide,  la  glace  gagnerait 
le  fond,  serait  remplacée  bientôt  par  une  nouvelle  couche  de  glace 
et  toute  la  masse  d’eau  ne  tarderait  pas  à se  congeler. 

L’eau  peut  être  amenée  au-dessous  de  0°  (jusqu’à  — 8°  ou — 10°) 
sans  qu  elle  se  solidifie.  Cela  a lieu  surtout  avec  l’eau  privée  d’air 
et  à l’abri  de  toute  agitation.  Cet  état  de  surfusion  cesse  brusque- 
ment par  l’agitation  ou  par  le  contact  d’une  parcelle  de  glace;  la 
température  remonte  alors  à 0°.  Le  point  de  congélation  de  l’eau 
est  abaissé  lorsque  celle-ci  tient  des  sels  ou  autres  substances  en 
dissolution;  ainsi  l’eau  de  mer  se  congèle  à — 2°, b.  Les  matières 
salines  restent  alors  dans  l’eau  mère  et  la  glace  en  est  dépourvue. 

La  glace  fond  à 0°  et  cette  température  reste  constante  dans 
toute  la  masse  tant  qu’il  reste  de  la  glace,  de  même  qu’elle  reste 
constante  pendant  la  congélation  tant  qu’il  reste  de  l’eau  liquide. 
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Il  faut  doue  fournir  à la  glace,  pour  la  faire  fondre  sans  chan- 
gement de  température,  une  certaine  quantité  de  calorique  qui 
est  la  chaleur  latente  de  fusion  de  la  glace.  Cette  quantité  de  cha- 
leur est  de  70  calories.  C’est-à-dire  que  I kilogramme  de  glace  à 0° 
peut  abaisser  la  température  de  79  kilogrammes  d’eau  de  1°,  ou 
celle  de  1 kilogramme  d’eau  de  79°  à 0°.  Si  au  contraire  on  pre- 
nait 1 kilogramme  d 'eau  à 0°  et  1 kilogramme  d’eau  à 79°,  la  tem- 
pérature finale  serait  la  moyenne,  soit  39°, 5.  Rapportée  à une  mo- 
lécule d’eau  (18),  cette  chaleur  latente  est  de  lcal43  (grandes 
calories). 

La  glace  est  formée  par  un  enchevêtrement  de  cristaux  et  ces 
cristaux  sont  des  prismes  hexagones  très  allongés  appartenant 
au  système  rhomboédrique.  Leur  forme  s’observe  le  mieux  sur  des 
ilocons  de  neige  qui  présentent  sous  des  aspects  très  variés  des 
amas  étoilés  de  ces  cristaux  (fig.  72). 


Fig.  72. 


De  tous  les  corps  connus,  l’eau  est  celui  qui  possède  la  plus 
grande  chaleur  spécifique.  Cette  chaleur  spécifique  a été  prise 
pour  unité.  La  chaleur  spécifique  de  la  glace  n’est  que  0,5. 

Vaporisation  de  l’eau.  — L’eau  et  la  glace  elle-même  émettent 
constamment  des  vapeurs  qui  se  mêlent  à l’air  et  cette  production 
de  vapeur  est  d’autant  plus  abondante  que  la  température  est  plus 
élevée.  On  dit  que  l’air  est  saturé  de  vapeur  d’eau  lorsque  celle-ci 
pour  une  température  donnée  a acquis  son  maximum  de  tension. 
Lorsque  de  l’air  ainsi  saturé  à une  certaine  température  vient  à 
se  refroidir,  une  partie  de  cette  vapeur  devient  visible  sous  forme 
de  brouillard.  Nous  rappellerons  que  Y état  hygrométrique  de  l’air 
est  le  rapport  f : F entre  la  tension  réelle  f de  la  vapeur  existant 
dans  l’air  au  moment  considéré  et  la  tension  maximum  F de  la 
vapeur  à la  température  de  l’observation. 

La  tension  de  la  vapeur  d’eau  devient  égale  à la  pression 
atmosphérique  de  7üOmm  à la  température  de  100°,  qui  a été 
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choisie  comme  second  point  fixe  du  thermomètre  centigrade 
(80°  pour  l’échelle  Réaumur  et  212°  pour  l’échelle  Fahrenheit). 
A cette  température,  l'eau  entre  en  ébullition.  Il  est  bon  de  faire 
remarquer  néanmoins  qu’un  thermomètre  plongé  dans  l’eau 
bouillante  ne  marquera  pas  nécessairement  100°.  Ce  point  d’ébul- 
lition varie  en  effet  avec  diverses  circonstances  : la  forme  et  la 
nature  du  vase,  la  présence  de  matières  en  dissolution,  la  pres- 
sion. Dans  un  vase  enduit  intérieurement  de  gomme-laque,  l’ébul- 
lition peut  n’avoir  lieu  qu’à  105°  et  est  alors  irrégulière.  L’eau 
de  mer  bout  à 103°, 7;  une  solution  saturée  de  sel  marin  bout 
à 108°  et  une  solution  de  chlorure  de  calcium  seulement  à 180°; 
mais,  la  pression  supposée  égale  à 760mm,  la  température  de  la 
vapeur  sera  toujours  100°,  par  suite  de  sa  détente  subite. 

Tandis  que  les  corps  solides  dissous  dans  l’eau  élèvent  son 
point  d’ébullition,  les  gaz  tendent  à le  régulariser.  Une  eau  com- 
plètement purgée  d’air  entre  très  difficilement  en  ébullition  et  la 
température  où  celle-ci  a lieu  peut  s’élever  considérablement.  De 
l'eau  purgée  d’air  par  une  ébullition  prolongée,  ou  de  la  glace 
fondue  sous  une  couche  d’huile  de  manière  à isoler  l’eau  de  l’air, 
peut  n'entrer  en  ébullition  que  vers  180°.  Il  se  forme  alors  subi- 
tement une  quantité  énorme  de  vapeur  d’eau  dont  l’expansion 
instantanée  produit  une  violente  explosion  (Donny,  Tyndall)  ; 
cette  expérience  ne  doit  être  répétée  qu'avec  prudence.  C’est  à 
cette  cause  qu’on  attribue  une  partie  des  explosions  des  chau- 
dières à vapeur  : lorsqu'une  eau  se  refroidit  lentement  en  partie 
dans  une  chaudière,  durant  le  repos  nocturne,  elle  peut  se  trouver 
le  matin  dans  les  conditions  ci-dessus,  c’est-à-dire  privée  d’air. 
Lorsqu’ensuite  on  chauffe  de  nouveau,  on  dépasse  le  point  d’ébul- 
lition normal  et  quand  l’ébullition  se  produit,  elle  peut  provo- 
quer l’explosion  de  la  chaudière.  Il  serait  facile  de  remédier  à ce 
danger  en  permettant  à l’air  de  rentrer  dans  la  chaudière  durant  le 
refroidissement  par  un  tube  plongeant  dans  l’eau. 

L'influence  de  la  pression  sur  le  point  d’ébullition  est  considé- 
rable et  porte  sur  la  température  de  la  vapeur  aussi  bien  que  sur 
celle  de  l’eau.  Réciproquement,  la  température  fait  varier  la  ten- 
sion de  la  vapeur  d’eau.  C’est  ce  que  montre  le  tableau  suivant 
(Régnault)  : 


192 


EAU. 


Tension  de  la  vapeur  d’eau  entre  —30°  et  230°. 
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(1)  En  millimètres  de  mercure. 


On  voit  par  les  dernières  colonnes  que  l’augmentation  de  ten- 
sion est  loin  d’être  proportionnelle  à l’augmentation  de  la  tem- 
pérature : ainsi  entre  les  températures  100  et  120°, 6,  la  tension 
augmente  de  1 atmosphère  tandis  qu’il  ne  faut  qu'une  différence 
de  2°, 5 entre  213  à 215°, 5,  pour  produire  le  même  résultat.  Le 
point  critique  (19)  pour  l'eau  est  situé  entre  400  et  300°. 

A mesure  qu’on  s’élève  dans  l’atmosphère,  la  pression  dimi- 
nue, il  s’en  suit  que  le  point  d’ébullition  s’abaisse.  De  là  un 
moyen  pour  mesurer  l’altitude  d’un  lieu  par  l’observation  du 
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point  d’ébullition.  Voici  les  points  d’ébullition  de  l’eau  à quelques 
altitudes. 


Altitude. 

Point  d'ébullitio 

Niveau  de  la  mer 

0 mètre. 

O 

O 

O 

Observatoire  de  Paris  (Ier  étage). . 

65  — 

99°, 7 

Moscou 

300  — 

99° 

Plombières 

421 

98°, 5 

Madrid 

608 

97°, 8 

Bains  du  Mont-Dore 

1040  - 

95°,  6 

Barèges 

1269  — 

92°, 8 

Hospice  du  Saint-Gothard 

2075  — 

90°, 1 

Métairie  d’Àntisana 

4101 

86°, 3 

La  chaleur  latente  de  la  vapeur  d’eau  est  considérable,  die 
est  de  537  calories  d’après  Régnault  (ou  9,65  grandes  calories 
pour  une  molécule);  c’est-à-dire  que  la  quantité  de  chaleur  né- 
cessaire pour  réduire  en  vapeur  1 kilogramme  d’eau  à 100°  serait 
suffisante  pour  élever  de  0 à 100°  5k,37  d’eau  ou  pour  élever 
la  température  de  537  kilogrammes  d’eau  de  1°,  Cette  chaleur  est 
de  nouveau  mise  en  liberté  par  la  liquéfaction  et  1 kilogramme 
de  vapeur  à 100°  peut  élever  5k,37  d’eau  de  0 à 100°. 

La  Vapeur  d’eau  a pour  densité  0,622  par  rapport  à l’air  et  9 par 
rapport  à l'hydrogène  ; 1 litre  de  vapeur  d’eau  supposée  à 0°,  sous  une 
pression  de  760  millimètres,  pèse  0er, 806.  A 100°  elle  occupe  1700 fois 
le  volume  de  l’eau  liquide.  Elle  est  invisible  à 100°  ou  à une  tempéra- 
ture inférieure  lorsqu’elle  est  mélangée  à l’air  dans  une  proportion 
qui  ne  dépasse  pas  le  point  de  saturation.  Par  le  refroidissement, 
elle  devient  visible  en  prenant  l’état  vésiculaire  (brouillard). 

Spectre  de  la  vapeur  d’eau.  — Il  est  caractérisé  par  cinq  groupes 
de  bandes  d’absorption,  dans  le  rouge  et  dans  le  jaune,  corres- 
pondant à des  bandes  d’absorption  du  spectre  solaire,  et  qui  parais- 
sent être  produites  par  la  vapeur  d’eau  atmosphérique  (Janssen). 

105.  Décomposition  de  l’eau  par  la  chaleur.  — Lorsqu’on 
plonge  rapidement  sous  l’eau  une  masse  de  platine  ou  d’argent 
chauffée  au  rouge  blanc,  il  se  produit  une  petite  quantité  de  gaz 
tonnant,  mélange  de'  2 volumes  d’hydrogène  et  de  1 volume  d’oxy- 
gène (Grove).  Cette  décomposition  ne  s’observe  avec  la  vapeur 
d’eau,  dirigée  à travers  un  tube  porté  à une  haute  température,  que 
lorsque  l’on  emploie  certains  artifices  destinés  à empêcher  les  gaz 
provenant  delà  dissociation  de  la  vapeur  d’eau,  de  se  recombiner 
dans  les  parties  moins  chaudes  de  l’appareil.  Cette  condition  est 
I.  — Chimie  minérale.  i3 
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remplie  dans  l’expérience  de  M.  Grovc  : les  gaz  mis  en  liberté  su- 
bissent un  refroidissement  immédiat,  à une  température  inférieure 
à celle  qui  est  nécessaire  pour  opérer  leur  combinaison. 

Si  l’on  fait  passer  de  la  vapeur  d’eau  sur  de  l’argent  fondu  à 
une  température  élevée  ou  sur  de  la  litbarge  fondue,  on  observe 
un  dégagement  d’hydrogène  (II.  Deville).  Ce  dégagement  ne  peut 
pas  être  attribue  à une  action  chimique,  car  l’oxyde  d’argent  se 
décompose  déjà  à 300°.  Il  est  dû  à ce  que  l’oxygène  séparé  de 
l’hydrogène  est  dissous  par  l’argent  fondu  ou  par  la  litharge,  qui 
ne  l’abandonnent  ensuite  qu’en  se  solidifiant. 

L’expérience  qui  met  le  mieux  en  évidence  la  dissociation  de  la 
vapeur  d’eau  est  la  suivante,  fondée  sur  la  différence  de  dilfusibilité 
des  gaz  dissociés.  II.  Deville  fait  passer  un  courant  de  vapeur  d’eau 
à travers  un  tube  T en  terre  poreuse,  disposé  dans  l’axe  d'un  autre 
tube  en  porcelaine  vernissée  P (fig.  73).  L’espace  annulaire,  rempli 

de  fragments  de  porcelaine  pour 
multiplier  la  surface  de  chauffe, 
est  traversé  en  même  temps  par 
un  courant  de  gaz  carbonique, 
pénétrant  en  C,  tout  le  système 
étant  porté  à une  température 
élevée  (1200  à 1300°).  Si  l’on  re- 
cueille les  gaz  sortant  par  les  ori- 
fices C’  et  D',  on  voit  qu'ils  ren- 
ferment, outre  l’acide  carbonique,  absorbable  par  la  potasse,  de 
l’oxygène,  de  l’hydrogène  et  de  l’oxyde  de  carbone,  ainsi  qu’un 
peu  d’azote  provenant  de  l’air  ayant  accompagné  l'acide  carbo- 
nique. L’oxygène  est  toujours  en  excès  par  rapport  à l'hydrogène, 
par  suite  d’une  action  partielle  de  ce  dernier  sur  l'anhydride  carbo- 
nique qu’il  transforme  en  oxyde  de  carbone,  ainsi  que  d’une  diffu- 
sion à travers  le  tube  extérieur. 

Yoici  l’analyse  de  deux  de  ces  mélanges  gazeux,  après  l'ab- 
sorption du  gaz  carbonique  : 


Fig.  73. 


I 

U 

Oxygène  

48,6 

Hydrogène  

24,3 

13,1 

Oxyde  de  carbone 

0,0 

2o,3 

Azote 

20,0 

13,0 

100,0 


100,0 
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Un  gramme  de  vapeur  d’eau  fournit  ainsi  environ  1 centimètre 
cube  (Te  ce  mélange. 

Si  l’on  recueille  les  gaz  isolément  en  G'  et  D',  on  voit  que  l’oxy- 
gène sort  du  tube  intérieur  T,  tandis  que  l’hydrogène  provenant  de 
la  dissociation  a traversé  le  tube  poreux  et  sort  du  tube  vernissé  P. 

II.  Deville  a encore  observé  la  dissociation  de  la  vapeur  d’eau 
en  faisant  passer  de  l’acide,  carbonique  humide  avec  une  grande 
vitesse  à travers  un  tube  de  porcelaine  porté  à une  température 
très  élevée.  La  recombinaison  de  l’hydrogène  et  de  l’oxygène  dis- 
sociés est  entravée  par  leur  grande  dilution  dans  un  gaz  inerte 
et  par  la  vitesse  du  courant,  qui  les  entraîne  rapidement  dans  les 
parties  de  l’appareil  où  la  température  est  inférieure  à celle  qui 
est  nécessaire  pour  leur  combinaison. 

106.  Rôle  chimique  de  l’eau.  — Un  certain  nombre  de 
métaux  décomposent  l’eau,  comme  on  l’a  vu,  en  s’emparant  de 
son  oxygène  (80).  Cette  actiondes  métaux,  variable  avec  la  tempé- 
rature, a servi  de  hase  à leur  classification  par  Thénard. 

Le  chlore  décompose  fèau  au  rouge  ou  à la  lumière  solaire,  en 
s’emparant  de  son  oxygène  et  en  mettant  l’hydrogène  en  liberté. 

Le  soufre  divisé  décompose,  en  faible  quantité,  l’eau  bouillante, 
ce  qu’on  reconnaît  à la  production  d’hydrogène  sulfuré.  Le  phos- 
phore décompose  aussi  lentement  l’eau  sous  l’influence  de  la  lu- 
mière ou  de  la  chaleur. 

Le  carbone  au  rouge  agit  sur  l’eau  en  produisant  de  l’acide  car- 
bonique, de  l’oxyde  de  carbone  et  de  l’hydrogène. 

L’eau  intervient  dans  une  foule  de  réactions  chimiques,  soit  en 
se  décomposant,  soit  comme  constituant  un  des  produits  de  la 
réaction,  soit  enfin  en  se  fixant  sur  un  autre  composé. 

Doubles  décompositions  de  l’eau.  — Tous  les  chlorures  métal- 
loïdiques  et  les  chlorures  de  radicaux  d’acides  sont  décomposés 
par  l’eau  avec  production  des  acides  correspondants  ; la  plupart 
de  ces  réactions  sont  très  énergiques  : 


PCI3  + 

3 II  OH  = 3 HCl 

-h 

P03H3 

Trichlorure 
de  phosphore. 

Eau. 

Acide 

phosphoreux. 

S02C12  + 

Chlorure 
de  sulfuryle. 

2II0I1  = 2 H Cl 

+ 

S02(0H)2 

Acide 

sulfurique. 

G*H30C1  + 

Chlorure 

d’acétyle. 

II-O  = HCl 

+ 

C2H3O.OH 

Acide 

acétique. 

196 


EAU. 


Quelques  chlorures  métalliques  aussi  sont  décomposés  par 
1 eau,  mais  seulement  à chaud.  Ainsi,  si  l’on  cherche  à dessécher 
par  la  chaleur  le  chlorure  de  magnésium  humide,  l’eau  se  dé- 
compose en  dégageant  de  l’acide  chlorhydrique  et  en  laissant  de 
la  magnésie  : 

MgCl2  4- 1120  = 2HC1  4-  MgO. 

L’eau  agit  d’une  manière  analogue  sur  une  foule  de  composés- 
binaires  ou  autres  : l’hydrogène  se  portant  sur  l’élément  ou  le  ra- 
dical électro-négatif;  l'oxygène,  sur  l’autre. 

Formation  de  l’eau.  — L’eau  prend  naissance  dans  toute  forma- 
tion de  sel  par  un  acide  et  un  oxyde  ou  un  hydrate  métallique  ; 
ou  par  un  hydrate  métallique  et  un  anhydride  d’acide  : 

2Az03H  + CuO  = (Az03)2Cu  4-  H20 
S04H-  + 2KH0  = S04K2  4-  2H20 
HCI+  KHO  = KC1  4-  II-O 

S iO2  + 2K  H 0=  Si03K2  4-  Hs0 . 

Ces  réactions  se  passant  le  plus  souvent  en  présence  de  l’eau 
elle-même,  la  formation  de  celle-ci  n’est  pas  directement  évidente. 
Mais  on  la  démontre  aisément  en  faisant  agir  le  gaz  acide  chlor- 
hydrique sec  sur  l’oxyde  de  mercure  sec  : 

2HC1  + HgO  = HgCl2  + H20. 

L’eau  formée  se  condense  au  delà  de  l’oxyde  de  mercure  rouger 
qui  se  transforme,  avec  élévation  de  température,  en  bichlorure 
blanc. 

La  production  des  éthers  est  accompagnée  de  même  de  la  for- 
mation de  l’eau  : 

C204tF  4-  2C2HBOH  = C804(C2H3)2  4-  2H20 

Acide  Alcool.  Oxalate 

Oxalique.  d’éthyle. 

L’action  de  l’hydrogène  sur  certains  oxydes  métalliques  et,  en 
général,  sur  tous  les  corps  pouvant  céder  de  l’oxygène,  donne 
naissance  à de  l’eau  : 

Cu0-hH2=:Cu  + II20 
Az03II  4-  4H*  = AzH*  4-  3H20. 

Inversement,  l’eau  est  un  des  produits  de  l’action  de  1 oxygène 
sur  un  grand  nombre  de  composés  hydrogénés  : 

C2H5OH  4-  0 = C2I140  4-  H*0 

Alcool.  Aldéhyde. 
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L’eau  se  forme  par  l’action  de  la  chaleur  sur  un  grand  nombre 
d’hydr  atcs  acides  ou  basiques  : 


POlH3  = 

H20 

4-  P OMI 

Acide 

Acide 

phosphorique. 

métaphosphori  que 

2T1HO 

H20 

+ TPO 

Hydrate  thalleux. 

Oxyde 
de  thallium. 

Ca02H2  = 

H20 

4-  CaO 

Hydrate 

Oxyde 

de  calcium. 

de  calcium. 

De  même,  par  l’action  de  la  chaleur  sur  certains  sels  ammonia- 


eaux  : 

POl(AzIP)2H 

: H 20 

4~ 

P03H  4-  2AzH3 

Phosphate 

d’ammoniaque. 

C204(AzH4)2 

= 2H20 

+ 

C202(AzH2)2 

Oxalate 

d’ammouium. 

Oxamide 

On  pourrait  multiplier  presque  à l’infini  les  exemples  montrant 
la  formation  de  l'eau  ou  sa  décomposition  dans  les  réactions  chi- 
miques. Il  nous  reste  à examiner  les  cas  où  l’eau  intervient  par 
fixation  directe.  Celle-ci  a lieu  lorsqu’on  met  en  présence  l’eau  et 
les  anhydrides  d'acides  ou  d’oxydes  basiques.  Dans  certains  cas, 
la  molécule  qui  prend  naissance  ne  renferme  pas  l’hydrogène  et 
l’oxygène  en  quantité  suffisante  pour  représenter  une  ou  plusieurs 
molécules  d’eau.  11  faut  alors  admettre  qu’il  n’y  a pas  fixation  di- 
recte proprement  dite,  mais  décomposition  réciproque  : 


C120  4- 

Ii20 

= 2C10H 

Anhydride 

Eau 

Acide 

hypochloreux. 

hypochloreux. 

P203  4- 

II20 

2P0MI 

Anhydride 

Acide 

phosphorique. 

métaphosphorique. 

K20  + 

H20 

= 2 K IIO 

Oxyde 

de  potassium. 

Potasse. 

Dans  d’autres  cas,  lorsque  l’anhydride  est  celui  d’un  acide  ou 
d un  radical  à atomicité  paire,  il  y a production  d’une  molé- 
cule renfermant  les  éléments  d’une  molécule  d’eau  : 

SO3  -h  H*0  = SO’H2  Oïl  S02(0H)2 

Anhydride  Acide 

sulfurique.  sulfurique. 
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BaO  + IPO  = Ba02Hs  ou  Iîa(OH)2 

Oxyde  Hydrate 

de  barvum.  de  baryum. 

Ces  réactions  ont  toujours  lieu  avec  un  dégagement  de  chaleur 
■qui  souvent  est  considérable. 

1 07.  Eau  d’addition.  — L’  eau  peut  se  fixer  sur  certains  corps, 
en  proportions  moléculaires,  sans  qu’il  y ait  décomposition  réci- 
proque et  sans  que  les  propriétés  chimiques  du  corps  hydraté  se 
trouvent  modifiées.  Il  n’en  est  pas  de  même  des  propriétés  phy- 
siques : le  point  d’ébullition,  le  point  de  fusion,  la  forme  cristal- 
line et  souvent  la  couleur  et  quelques  autres  propriétés  se  trouvent 
profondément  modifiées. 

Ces  lixations  d’eau  ont  toujours  lieu  avec  un  dégagement  de 
chaleur  qui,  quelquefois,  est  considérable,  comme  par  exemple 
pour  la  formation  des  hydrates  de  l’acide  sulfurique  S04IP.II20 
et  SOlIP.2IPO;  de  l’acide  azotique  2Az03H.3H20;  de  l’acide  chlor- 
hydrique HC1.6IP0,  etc.,  etc.  Néanmoins  les  groupements  molé- 
culaires ainsi  formés,  par  suite  d’une  affinité  dont  le  phénomène 
thermique  est  l’expression,  ne  sont  pas  envisagés  comme  des  mo- 
lécules uniques  dans  le  sens  strict  du  mot,  et  on  les  désigne  sous 
le  nom  de  combinaisons  moléculaires.  Elles  sont  en  général  beau- 
coup moins  stables  que  les  combinaisons  définies  et  se  dissocient 
plus  facilement.  Leurs  propriétés  chimiques  ne  les  distinguent  pas 
sous  ce  rapport  du  corps  avant  son  hydratation  : ainsi  on  ne  re- 
marque pas  de  différence  chimique  entre  l’acide  sulfurique  SO;H2 
et  ses  hydrates,  tandis  qu’elles  sont  profondes  entre  l'anhydride 
SO3  et  l’acide  S04IP.  L’action  du  premier  sur  les  métaux,  sur  les 
chlorures,  sur  l’ammoniaque,  etc.,  est  toute  différente  de  celle 
qu’exerce  l’acide,  et  les  hydrates  de  cet  acide  agissent  au  con- 
traire absolument  comme  lui. 

Il  est  des  cas  où  il  est  assez  difficile  de  discerner  si  un  hydrate 
représente  une  molécule  unique  ou  un  groupement  de  molécules 
juxtaposées.  11  en  est  ainsi,  par  exemple,  pour  l’hydrate  de  chloral 
CaCl3HO H-  IPO  ou  (PCPIPCP. 

108.  Eau  de  cristallisation.  — L’eau  qui  entre  dans  la 
constitution  de  la  plupart  des  sels  cristallisés  résulte  d’une  sem- 
blable addition  moléculaire  ; elle  joue  un  rôle  important  dans  les 
propriétés  de  ces  sels,  et  nous  allons  passer  en  revue  les  lois 
générales  qui  régissent  ce  genre  de  combinaisons. 
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Certains  sels  sont  toujours  anhydres,  meme  lorsqu'ils  se  dépo- 
sent du  sein  de  l’eau.  D’autres  peuvent  cristalliser  avec  des  propor- 
tions variables  d’eau,  mais  toujours  en  proportions  moléculaires. 
Dans  ce  cas,  pour  le  même  sel,  c’est  presque  toujours  celui  qui 
cristallise  à la  température  la  plus  basse  qui  est  le  plus  hydraté. 

La  teneur  en  eau  de  cristallisation  modifie  le  plus  souvent  la 
forme  cristalline. 

Voici  quelques  exemples  à l’appui  des  règles  ci-dessus  : 


Température 
de  la  cristallisation. 

Formule. 

Forme 

cristalline. 

Sulfate  de 

sodium .... 

+ 5°  (1) 

S04Na2 -+-7H20 

Pr.  orthorh. 

de  10  à 33° 

S04Na2-b  10H3O 

Pr.  clinorh. 

à 40° 

anhydre 

Oct.  orthor. 

Borate  de 

sodium. . . . 

au-dessous  de  36° 

Bo407Na2+10H20 

Pr.  clinorh. 

— 

• • • • 

au  delà  de  36° 

Bo407Na2  -h  5H20 

Oct.  régul. 

Sulfate  de  nickel 

15  à 20° 

S04Ni  4-  7H20 

Pr.  orthorh. 

— 

30  à 40° 

S04iNi+6H20 

Oct.  quadr. 

Phosphate 

disodique. . 

au-dessous  de  30° 

P04Na2H  + 12H20  ) 

Pr.  clinorh. 

à 33° 

P04Na2H  -f-7H20  j 

Carbonate 

de  sodium. . 

vers  10° 

CO3Na2+10H2O 

Pr.  clinorh. 

— m # 

à 25° 

C03Na2  + 7H-0 

Crist.  orth. 

de  80  à 100° 

C03Na2  + H70 

Tabl.  orth. 

Une  foule  de  circonstances,  du  reste,  influent  sur  la  formation 
de  ces  hydrates,  par  exemple,  la  présence  d’un  excès  d’acide  ou 
d’autres  sels. 

Les  différentes  molécules  d’eau  d’un  sel  cristallisé  ne  sont  pas 
retenues  avec  la  même  énergie. 

Il  y a des  sels  qui  perdent  tout  ou  partie  de  leur  eau  par  la  simple 
exposition  à l’air  libre;  d’autres  dans  un  air  tout  à fait  sec  (sous 
une  cloche,  à côté  d’acide  sulfurique)  ou  dans  le  vide;  d’autres 
seulement  à 100°  ; d’autres  enfin  seulement  au-dessus  de  100°. 

Les  cristaux  hydratés,  généralement  transparents  et  brillants, 
deviennent  mats  et  opaques  en  perdant  de  l’eau  et  se  résolvent  en 
amas  de  petits  cristaux,  ou  anhydres  ou  moins  hydratés.  Ainsi  le 
carbonate  de  sodium,  exposé  à l’air  à la  température  ordinaire, 
perd  5H20  sur  10  ; le  sulfate  de  sodium  devient  anhydre  dans  les 
mêmes  conditions.  Les  cristaux  qui  perdent  ainsi  de  l’eau  sopt 
dits  cfflorescents.  L’efflorescence  est  un  phénomène  de  dissociation. 
Elle  en  suit  la  loi  générale  et  atteint  une  limite  déterminée  pour 

(1)  Déposé  d’une  solution  légèrement  sursaturée. 
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chaque  température.  Lorsqu’un  sel  présente  plusieurs  degrés 
d hydratation,  la  tension  de  dissociation  éprouve  un  changement 
brusque  quand,  partant  d’un  hydrate  défini,  on  arrive  à un  autre 
hydrate  (Debray). 

Un  sel  qui  n’a  perdu  qu’une  partie  de  son  eau  par  efflorescence 
à 1 air  perd  le  reste  à une  température  plus  élevée,  généralement 
à 100°  et  souvent  au  delà.  Le  sulfate  de  magnésium,  qui  cristallise 
avec  711-0,  perd  SILO  lorsqu’on  l’expose  à l’air  sec.  Des  deux 
molécules  d’eau  qui  restent  l’une  n’est  éliminée  qu’à  132°,  et  la 
denière  seulement  à une  température  de  220°  environ.  Tous  les 
sulfates  isomorphes  avec  celui  de  magnésium  sont  dans  le  même 
cas  (zinc,  fer,  etc.).  Graliam  a nommé  eau  de  constitution  celle 
qui  persiste  ainsi  à une  température  élevée. 

La  présence  de  l’eau  de  cristallisation  indue  sur  la  couleur  des 
sels.  Ainsi  le  sulfate  de  cuivre,  dont  les  cristaux  sont  d’un  bleu 
vert,  est  incolore  quand  il  est  complètement  desséché,  et  se  colore 
de  nouveau  quand  il  s’hydrate  par  l’exposition  à l’air,  ou  lorsqu’on 
l’humecte  d’eau. 

Le  chlorure  de  cobalt  anhydre  ou  dissous  dans  l’acide  chlorhy- 
drique concentré  est  bleu;  par  la  dilution,  il  devient  rose. 

Certains  sels  sont  très  avides  d’eau  et  absorbent  plus  ou  moins 
rapidement  l’humidité  atmosphérique;  ils  sont  dits  hygrosco- 
piques.  Quelquefois,  lorsqu’ils  sont  très  solubles,  comme  le  car- 
bonate de  potassium,  le  chlorure  de  calcium,  etc.,  ils  se  liquéfient 
par  ce  fait  et  tombent  en  deliquium.  Us  sont  dits  déliquescents. 
Indépendamment  de  ces  cas  d’avidité  extrême,  d’autres  sels, 
anhydres  ou  hydratés,  peuvent  absorber  de  l’eau  plus  ou  moins 
rapidement  de  manière  à former  dans  certains  cas  un  hydrate  dé- 
fini. Si  le  sel  est  amorphe,  il  prend  dans  ce  cas  une  structure  cris- 
talline. G’est  ainsi  que  le  plâtre  ou  sulfate  de  calcium  anhydre, 
qui  est  amorphe,  absorbe  au  contact  de  l’eau  les  deux  molécules 
nécessaires  à sa  cristallisation;  il  augmente  alors  légèrement  de 
volume,  ce  qui  lui  permet  de  se  mouler  exactement  dans  les  formes 
où  il  est  placé.  Ces  hydratations  ont  lieu  avec  élévation  de  tem- 
pérature, qui  est  immédiatement  appréciable  si  elle  a lieu  brus- 
qu'ement.  Ainsi,  si  l’on  humecte  d’eau  le  sulfate  de  cuivre  an- 
hydre, celui-ci  en  prend  cinq  molécules  et  la  température  du 
mélange  s’élève  au  delà  de  100°. 

Les  sels  ne  sont  pas  les  seuls  corps  pouvant  absorber  l’humi- 
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dité  (le  l’air  : l’acide  sulfurique,  la  potasse,  l’alcool,  etc.,  sont  éga- 
lement dans  ce  cas. 

109.  Eau  comme  dissolvant.  — L’eau  dissout,  en  quantité 
plus  ou  moins  abondante,  à peu  près  tous  les  corps,  gazeux,  li- 
quides ou  solides.  Ces  dissolutions  s'effectuent  suivant  des  lois 
très  différentes,  selon  l’état  primitif  du  corps  qui  se  dissout.  Les 
gaz  en  se  dissolvant  dégagent  en  effet  de  la  chaleur  par  suite  de 
leur  passage  à l’état  liquide,  tandis  que  les  solides  au  contraire, 
et  par  la  même  raison,  ont  besoin  d'absorber  de  la  chaleur.  Quant 
aux  corps  liquides,  ils  ne  doivent  pas  déterminer  de  phénomène 

j thermique,  en  admettant  toutefois  qu’il  n’y  ait  aucune  affinité  chi- 
mique en  cause,  ni  aucune  contraction. 

La  solubilité  a des  limites  variant  avec  certaines  circonstances 
et  l’on  appelle  coefficient  de  solubilité  la  quantité  d'un  corps  que 
peut  dissoudre  1 partie  d’eau  (en  volumes  pour  les  gaz  ; en  poids 
pour  les  solides)  dans  des  conditions  déterminées. 

Certains  liquides  se  mélangent  en  toutes  proportions  à l’eau,  et 
réciproquement;  tels  sont  : l’alcool,  l’acide  acétique,  l’acide  sulfu- 
rique, etc.  D’autres  ne  s’y  mélangent  qu’en  proportions  restreintes. 

Un  mélange  d’eau  et  d’éther  se  sépare  en  deux  couches,  et  la 
couche  aqueuse,  la  plus  dense,  retient  environ  1 /1 0 de  son  volume 
d’éther;  l’éther  lui-même  retient  la  même  proportion  d’eau. 

110.  Solubilité  des  gaz.  — La  solubilité  des  gaz  ou  leur 
absorption  par  l'eau  produit,  comme  on  l’a  vu,  un  dégagement  de 
chaleur,  qui  est  considérable  pour  les  gaz  très  solubles,  comme 
l’ammoniaque,  et  l’on  peut  considérer  la  solution  de  ce  gaz  comme 
un  mélange  d’eau  et  d’ammoniaque  liquide.  Pour  l’acide  chlorhy- 
drique, le  phénomène  thermique  résultant  du  passage  à l’état 
liquide  est  augmenté  de  la  production  de  chaleur  due  à l’affinité 
chimique. 

Les  gaz  sont  d’autant  moins  solubles  que  la  température  de  l’eau 
est  plus  élevée  et,  par  une  ébullition  prolongée,  ils  sont  complè- 
tement expulsés  s’il  n’y  a pas  combinaison,  comme  cela  a lieu  pour 
l’ammoniaque.  Une  diminution  de  pression  exerce  la  même  in- 
lluence  qu’une  augmentation  do  température. 

On  a vu  (29)  quelles  sont  les  lois  de  solubilité  des  gaz  et 
nous  ne  nous  occuperons  ici  que  de  la  solubilité  des  gaz  de  l’air  : 
azote,  oxygène  et  acide  carbonique.  Ces  gaz  se  dissolvant  propor- 
tionnellement à la  pression  que  chacun  d’eux  exerce  dans  le  mé- 
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lange  et  suivant  leur  coefficient  de  solubilité  à une  température 
déterminée,  ils  se  rencontrent  dans  l’eau  dans  des  rapports  tout 
différents  de  ceux  qu’on  observe  dans  l’air  et  le  gaz  le  moins  abon- 
dant, l’acide  carbonique  qui  est  contenu  dans  l’air  dans  la  propor- 
tion moyenne  de  4/10000,  occupe  au  delà  2 p.  100  du  mélange 
dissous. 

En  multipliant,  en  effet,  le  coefficient  de  solubilité  de  chaque 
gaz  par  sa  tension,  c’est-à-dire  par  le  volume  qu’il  occupe  dans 
l’air,  on  a : 

Coefficient  Proportion  Mélange  Mélange 

de  solub.  à 15°.  dans  l’air.  dissous.  p.  100. 


Azote 0,0148  0,7904  0,0117  63,59 

Oxygène 0,0299  0,2093  0,0063  34,24 


Acide  carbonique. . . 1,0020  0,0004  0,0004  2,17 

Ces  proportions  sont  loin  d’être  fixes,  la  proportion  d’acide  car- 
bonique étant  assez  variable. 

L’oxygène  qui,  normalement,  occupe  à peu  près  le  tiers  du  vo- 
lume gazeux,  peut  disparaître  en  partie  du  sein  de  l’eau  s'il  y ren- 
contre des  matières  oxydables.  Il  y a donc  souvent  intérêt  à dé- 
terminer ces  proportions,  car  elles  influent  sur  la  salubrité  de 
l’eau  comme  nous  le  développerons  plus  loin. 

111.  Extraction  des  gaz  dissous  dans  l’eau.  — L’appareil 
employé  pour  recueillir  les  gaz  de  l’eau  est  très  simple  ; voici  la 

disposition  adoptée  par 
M.  Peligot.  On  emplit 
complètement  de  l'eau 
à analyser  un  ballon 
de  capacité  connue  ; on 
le  ferme  par  un  bou- 
chon muni  d'un  tube 
de  dégagement  qu'on 
remplit  lui-même  com- 
plètement d’eau.  L'ex- 
trémité libre  de  ce 
tube  de  dégagement 
Fig.  74.  se  prolonge  par  un  tube 

de  caoutchouc  qu’on 
fait  pénétrer  sous  une  cloche  pleine  de  mercure  et  disposée  sur  une 
cuve  à mercure.  Lorsqu’on  chauffe  l’eau  du  ballon,  elle  se  dilate  et 
il  en  sort  une  petite  quantité.  Quand  ce  premier  effet  s est  produit, 
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on  introduit  le  tube  en  caoutchouc  sous  la  cloche  destinée  à rece- 
voir le  gaz,  qui  ne  tarde  pas  à se  dégager  et  qui  pénètre  dans  la  cloche 
en  même  temps  qu’une  certaine  quantité  d’eau  entraînée  en  partie 
en  vapeur,  en  partie  mécaniquement  par  l’ébullition.  Cette  eau, 
qui  recouvre  la  colonne  mercurielle  dans  la  cloche,  redissout  par 
le  refroidissement  une  partie  des  gaz  dégagés.  Par  la  manœuvre 
du  tube  en  caoutchouc,  on  fait  rentrer  cette  eau  dans  le  ballon 
par  absorption,  en  laissant  un  peu  refroidir  celui-ci,  puis  on 
recommence  à faire  bouillir  l’eau.  Après  avoir  répété  deux  ou 
trois  fois  cette  opération,  la  quantité  d’eau  déversée  dans  la  cloche 
est  beaucoup  plus  faible  et  se  trouve,  en  outre,  par  suite  de  l’élé- 
vation de  température  du  mercure  dans  la  cloche,  incapable  de 
redissoudre  une  quantité  notable  de  gaz.  On  enlève  ensuite  par 
absorption  l’eau  qui  accompagne  les  gaz  dégagés,  et  on  soumet 
ceux-ci  à l’analyse  après  en  avoir  mesuré  le  volume,  en  tenant 
compte  de  la  pression,  de  la  température  et  de  la  tension  de  la 
vapeur  d’eau  à la  température  de  l’observation.  On  absorbe 
d’abord  l’acide  carbonique  en  introduisant  dans  la  cloche  graduée 
un  morceau  de  potasse  humide;  la  diminution  de  volume  donne 
la  proportion  d'acide  carbonique  contenu  dans  le  mélange.  On 
| absorbe  ensuite  l'oxygène  par  le  phosphore  ou  parle  pyrogallol  en 
1 présence  de  la  potasse,  comme  pour  l’analyse  de  l'air.  La  nouvelle 
f diminution  de  volume  observée  indique  la  proportion  d’oxygène. 
Le  gaz  restant  est  de  l'azote. 

Un  autre  procédé,  plus  précis  mais  nécessitant  un  appareil  un 
peu  plus  compliqué,  repose  sur  l’emploi  de  la  pompe  à mercure 
(fig.  75).  Cette  pompe  est  composée  d’une  poire  A,  terminant  un 
tube  barométrique  qui  se  raccorde  à sa  partie  inférieure  à un 
réservoir  à mercure  B,  mobile  de  bas  en  haut.  Quand  le  réservoir 
est  au  bas  de  sa  course,  le  Aude  se  fait  en  A si  le  robinet  à trois 
voies  D qui  s’y  raccorde  est  fermé  et  si  A,  avec  le  tube  à robinet 
qui  lui  fait  suite,  a d’abord  été  rempli  de  mercure.  Le  ballon  conte- 
nant l’eau  est  mis  en  rapport  avec  l’extrémité  G.  En  ouvrant  les 
robinets,  le  vide  détermine  le  dégagement  des  gaz  dissous;  on 
facilita  ce  dégagement  en  chauffant  un  peu  le  ballon,  puis,  on 
referme  les  robinets.  Les  gaz  de  l’eau  sont  contenus  en  A,  sauf 
la  quantité  qui  occupe  le  tube  presque  capillaire,  sous  une  très  faible 
pression,  et  qui  par  suite  est  très  petite.  On  peut  déduire,  du  reste, 
la  quantité  de  ces  gaz  de  la  capacité  du  tube  et  de  la  pression 
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indiquée  par  le  manomètre  M.  Pour  retirer  les  gaz  enfermés 
en  A on  les  fait  passer  à l’aide  du  robinet  à trois  voies,  et  en  sou- 
levant B,  dans  un  tube  gradué  plein  de  mercure,  qu’on  dispose  dans 


Fig.  75. 


le  petit  réservoir  R.  En  faisant  de  nouveau  le  vide  on  fait  passer 
en  À la  plus  grande  partie  des  gaz  restant  dans  le  tube. 

112.  Solubilité  des  corps  solides.  — Pour  la  solubilité 
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des  corps  solides , une  élévation  de  température  augmente  tou- 
jours, sauf  dans  quelques  cas  particuliers,  leur  solubilité;  l’in- 
fluence  de  la  pression  parait  être  nulle. 

Il  a déjà  été  dit  qu’un  corps  solide,  passant  à l’état  liquide  par 
sa  dissolution,  produit  par  ce  fait  une  absorption  de  chaleur.  C’est 
là  un  premier  point  qui  distingue  la  dissolution  d’une  combinai- 
son chimique.  Une  autre  différence  fondamentale  réside  dans  le 
rapport  entre  le  corps  dissous  et  le  dissolvant.  Ce  rapport  est 
tout  à fait  indépendant  de  la  loi  des  proportions  définies.  Il  existe 
pour  chaque  corps  un  coefficient  de  solubilité  tout  à fait  indé- 
pendant de  son  poids  moléculaire;  limite,  en  deçà  de  laquelle 
toutes  les  proportions  sont  possibles  entre  le  dissolvant  et  le  corps 
dissous. 

Quant  à l'absorption  de  chaleur  qui  accompagne  la  dissolution 
d'un  corps  solide,  il  faut  faire  une  réserve  essentielle.  Dans  un 
grand  nombre  de  cas,  la  dissolution  est  accompagnée,  au  con- 
traire, d'un  dégagement  de  chaleur  et  en  réalité  le  phénomène 
thermique  produit  est  là  résultante  d’une  affinité  chimique,  quel- 
quefois nulle,  et  d’un  phénomène  purement  physique,  le  change- 
ment d'état. 

Ainsi,  le  chlorure  de  calcium  sec  dégage  de  la  chaleur  en  se 
combinant  à l’eau,  dont  il  prend  2 ou  6 molécules;  aussi,  si  on 
dissout  le  chlorure  de  calcium  anhydre  dans  l’eau,  observe- t-on 
une  élévation  de  température.  Si  au  contraire  on  dissout  le  chlo- 
rure de  calcium  cristallisé,  il  se  produit  un  froid  considérable. 

Le  sulfate  de  cuivre  et  d’autres  sels,  avides  d’eau  quand  ils  sont 
anhydres,  sont  dans  le  même  cas  que  le  chlorure  de  calcium.  Dans 
la  dissolution  des  sels  contenant  de  l’eau  de  cristallisation,  le  pas- 
sage de  celle-ci  de  l’état  solide  à l’état  liquide  contribue  à l’abais- 
sement de  température.  Parmi  les  sels  anhydres  qui  se  dissolvent 
avec  abaissement  de  température,  nous  citerons  le  chlorure  de  so- 
dium, le  sel  ammoniac,  l’azotate  d’ammonium. 

113.  Mélanges  réfrigérants.  — Lorsque  l’on  met  de  semblables 
sels  en  présence  de  la  neige  ou  de  la  glace  pilée,  ils  en  déterminent 
la  liquéfaction  pour  se  dissoudre,  liquéfaction  qui  ne  peut  se  faire 
qu  en  absorbant  la  quantité  de  chaleur  nécessaire  au  changement 
d état.  Cette  absorption  de  chaleur  s’ajoutera  à celle  produite  par 
1 acte  de  la  dissolution,  de  sorte  qu’il  se  produira  un  froid  plus 
ou  moins  considérable  dans  le  mélange.  Les  mélanges  réfrigérants 
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sont  une  application  de  ce  principe;  voici  quelques-uns  de  ces 
mélanges  avec  l’effet  produit  : 


Azotate  d’ammonium l partie.) 

Eau  a — [—  10° l — \ 

Sel  ammoniac  pulvérisé 5 — , 

Azotate  de  potassium 5 — 

Eau  à 10° 16  — ) 

Glace  pilée  (à  0°) 1 — ) 

Sel  marin 1 — ) 

Glace  pilée  (à  0°) 1 — ) 

Chlorure  de  calcium 3 — j 

Les  mêmes  refroidis  préalablement  à — 18° 

Sulfate  de  sodium  cristallisé 8parties. 

Acide  chlorhydrique 5 — 

Les  mêmes,  à partir  de  0° 


— 16° 


— — 1 2° 


18”. 

4o°. 

53°. 

■18°. 

-33°. 


Le  refroidissement  produit  par  le  mélange  de  4 parties  de  neige 
avec  1 partie  d’acide  sulfurique  n’est  dù  qu’à  la  liquéfaction  de 
la  neige,  dont  la  chaleur  latente  de  fusion  dépasse  la  quantité 
de  chaleur  produite  par  l’union  de  l'acide  sulfurique  avec  l'eau. 
Si  on  renverse  les  proportions  ci-dessus,  c’est  le  contraire  qui  a 
lieu  et  le  mélange  s’échauffe. 

114.  Variations  de  la  solubilité.  — La  solubilité  d’un  corps 
solide  augmente  en  général  avec  la  température,  quelquefois  ré- 
gulièrement, c’est-à-dire  proportionnellement  à l’élévation  de  tem- 
pérature (chlorure  de  potassium,  chlorure  de  baryum,  sulfate  de 
zinc).  Le  plus  souvent  pourtant  l’accroissement  de  solubilité  est 
plus  rapide  que  celui  de  la  température  (azotate  de  potassium, 
chlorate  de  potassium,  borax,  etc.). 

Le  chlorure  de  sodium  ne  présente  qu’une  faible  différence  de 
solubilité  à chaud  et  à froid. 

Dans  quelques  cas  assez  rares,  la  solubilité  diminue  avec  la  tem- 
pérature. La  chaux  et  la  magnésie,  très  peu  solubles  du  reste, 
sont  plus  solubles  à froid  qu’à  chaud,  et  leur  solution,  saturée  à 
froid,  se  trouble  quand  on  la  chauffe.  Un  certain  nombre  de  sels 
calciques  sont  dans  le  même  cas,  par  exemple  le  citrate  et  le 
butyrate  ; la  solution  de  chaux  dans  l’eau  sucrée  se  prend  en 
masse  quand  on  la  chauffe. 

Certains  sels  présentent  un  maximum  de  solubilité  à une  tem- 
pérature déterminée,  c’est-à-dire  que  leur  solubilité,  qui  croit 
d’abord  avec  la  température  jusqu’à  un  certain  degré,  diminue 
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ensuite  à mesure  que  la  température  continue  à s’élever.  Gela  a 
lieu  notamment  pour  le  sulfate  de  sodium,  dont  la  solubilité  s’ac- 
croît jusqu’à  33°,  puis  va  en  diminuant.  Il  est  à remarquer  que 
ce  sel  est  hydraté  jusqu’à  cette  température,  à partir  de  laquelle 
il  est  anhydre;  ce  n’est  donc  pas  en  réalité  le  même  sel  qui  est 
dissous. 

On  représente  graphiquement  les  variations  de  solubilité  des 
sels  par  des  courbes,  dont  les  ordonnées  représentent  les  tempé- 


ratures et  les  abscisses  la  quantité  de  sel  dissous  dans  100  par- 
ties d'eau.  Les  courbes  de  solubilité  des  sels  dont  la  solubilité  croît 
proportionnellement  avec  la  température,  sont  des  lignes  droites. 
Celle  du  sulfate  de  sodium  (calculé  comme  sel  anhydre)  s’élève 
jusqu  à 33°,  puis  s’abaisse  lentement  jusqu’au  point  d’ébullition 
de  la  solution.  Celle  du  chlorure  de  sodium  est  une  ligne  droite 
presque  parallèle  à la  ligne  des  abscisses.  L’eau  à 0°  dissout  13p 
d’azotate  de  potassium;  1001’  à 56°;  200p  à 87°;  246p  à 100°. 
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En  raison  do  cet  accroissement  considérable,  la  solubilité  de  ce  sel 
est  figurée  par  trois  courbes  successives  qui  doivent  se  faire  suite. 

Pour  connaître  la  solubilité  d’un  corps  solide  à une  température 
donnée,  on  évapore  un  poids  P de  la  solution  saturée  à cette  tempé- 
rature. Le  poids  du  résidu  étant  P',  le  poids  de  l’eau  sera  P P'. 


La  solubilité  rapportée  à 1 00 p d’eau  sera  alors  x =](){) 


115.  Solubilité  simultanée  de  plusieurs  sels.  — Dans  le 
cas  des  mélanges  de  plusieurs  sels  en  dissolution,  la  solubilité  de 
chacun  d’eux  peut  être  profondément  modifiée.  Deux  cas  princi- 
paux se  présentent  : 

Ou  bien  les  deux  sels  (si  l’on  n’en  envisage  que  deux)  dérivent 
du  même  acide  ou  renferment  le  même  métal; 

Ou  bien  les  deux  sels  sont  de  nature  différente,  et  par  l’acide  et 
par  le  métal. 

Dans  le  premier  cas,  on  remarque  en  général  une  diminution 
dans  la  solubilité  de  chacun  des  sels,  ou  au  moins  de  l’un  d’entre 
eux.  Ainsi,  si  dans  une  solution  saturée  de  sulfate  de  potassium 
on  dissout  un  sel  isomorphe  plus  soluble,  le  chromate  de  potas- 
sium, le  sulfate  se  séparera  finalement  d’une  manière  complète. 
L’addition  d’azotate  d’ammonium  aune  solution  concentrée  d’azo- 
tate de  potassium,  .ou  réciproquement,  provoquera  la  séparation 
d’une  partie  du  sel  primitivement  dissous.  De  même,  le  chlorure 
de  magnésium  diminuera  la  solubilité  du  chlorure  de  sodium,  etc. 

Dans  le  second  cas,  au  contraire,  la  solubilité  d’un  sel  est  aug- 
mentée par  la  présence  d’un  second  sel  de  nature  différente.  Si 
l'on  dissout,  par  exemple,  du  chlorure  de  sodium  dans  une  solu- 
tion saturée  d’azotate  de  potassium,  la  solution  deviendra  apte  à 
dissoudre  une  nouvelle  quantité  de  celui-ci,  puisque  en  réalité  elle 
n’en  est  plus  saturée.  Que  se  passe-t-il,  en  effet?  une  double  dé- 
composition partielle  et  la  solution  renferme  non  pas  les  deux  sels 
dissous  directement,  mais,  en  outre,  du  chlorure  de  potassium  et 
de  l’azotate  de  sodium. 

Si  à une  solution  saturée  de  chlorure  d’ammonium,  renfermant 
dans  100  centimètres  cubes  37sr,98  de  ce  sel  à 18°,  on  ajoute  de 
l’azotate  de  potassium  en  excès,  on  trouvera  que  100  centimètres 
cubes  du  mélange  renferment  37er,08  de  ce  second  sel. 

Si,  inversement,  on  ajoute  du  chlorure  d’ammonium  solide  et 
en  excès  à une  solution  saturée  d’azotate  de  potassium  renfermant 
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30gr,56  de  sel  à 18°,  on  trouvera  que  la  solution  renferme  44gr,33 
de  sel  ammoniac.  Ainsi,  dans  les  deux  cas,  la  solution  primitive 
aura  dissous  une  quantité  plus  grande  du  second  sel  que  n’en  dis- 
soudrait l’eau  pure.  Enfin,  si  l’on  dissout  simultanément  dans 
l’eau  les  deux  sels,  maintenus  en  excès,  la  solution  renfermera 
39=r,8  de  sel  ammoniac  et  38çr,6  d’azotate  de  potassium. 

On  peut  démontrer  directement  la  double  décomposition  de 
deux  sels  dissous  : la  dissolution  du  sulfate  de  cuivre  est  bleue, 
celle  du  chlorure  est  verte.  Si  l’on  ajoute  du  chlorure  de  sodium 
à la  solution  du  sulfate,  la  couleur  bleue  virera  au  vert. 

Si  l’on  a dissous  simultanément  à saturation  plusieurs  sels  dans 
l’eau,  c’est  le  sel  le  moins  soluble  qui  cristallisera  le  premier,  que 
le  sel  ait  été  introduit  directement  dans  la  solution  ou  qu’il  résulte 
d’une  double  décomposition  entre  les  sels  dissous.  Ainsi  une  so- 
lution mixte  de  sulfate  de  sodium  et  d’azotate  de  potassium  aban- 
donnera d’abord  du  sulfate  de  potassium  par  l’évaporation.  D’un 
autre  côté,  si  l’on  dissout  à saturation  de  l’azotate  de  sodium  et 
du  chlorure  de  potassium  et  qu’on  évapore  la  solution  à 100°,  c’est 
du  chlorure  de  sodium  qui  cristallisera,  ce  sel  étant  beaucoup 
moins  soluble  à cette  température  que  les  autres  sels  qui  se  trou- 
vent en  dissolution. 

116.  Sursaturation.  — De  même  qu’un  corps  peut  se  main- 
tenir en  sur  fusion  à une  température  inférieure  à son  point  de 
solidification,  un  corps  dissous  à chaud  dans  l’eau  peut  ne  pas 
se  déposer  par  le  refroidissement,  quoique  à la  température 
finale  la  proportion  de  sel  dissous  dans  l’eau  soit  supérieure  à 
son  coefficient  de  solubilité  à la  même  température.  La  solution 
est  alors  sursaturée  et  ce  phénomène  est  tout  à fait  assimilable 
à la  surfusion,  le  corps  dissous  pouvant  être  envisagé  comme  en 
fusion. 

Un  grand  nombre  de  sels  fournissent  ainsi  des  solutions  sur- 
saturées; nous  citerons  principalement  le  sulfate  de  sodium  et  l’hy- 
posulfitc  de  sodium. 

La  sursaturation  d’une  solution  cesse  dès  qu’on  la  met  en  pré- 
sence d’un  cristal  du  corps  dissous  ou  d’un  corps  isomorphe, 
c’est-à-dire  ayant  même  constitution  chimique  en  même  temps 
que  même  forme  cristalline  (22).  C’est  pourquoi  une  solution  ne 
peut  se  sursaturer  si  elle  est  en  présence  d’un  excès  de  sel  solide. 

Quand  une  solution  sursaturée  cristallise,  elle  le  fait  subite- 
I.  — Chimie  minérale.  14 
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ment,  et  comme  il  y a passage  de  l’état  liquide  à l’état  solide,  il  y 
a dégagement  de  chaleur.  Ce  dégagement  n’est  pas  appréciable 
dans  une  cristallisation  lente  en  raison  de  la  petite  quantité  de 
chaleur  mise  en  liberté  dans  un  court  espace  de  temps. 

Voici  quelques  expériences  de  sursaturation.  On  dissout  à 
chaud  et  à saturation  du  sulfate  de  sodium  dans  l’eau,  et  on  filtre 
la  solution  chaude;  on  fait  bouillir  quelques  instants  la  solution 
filtrée,  afin  de  débarrasser  la  paroi  du  vase  des  cristaux  qui  au- 
raient pu  s’y  déposer  par  l’évaporation  de  quelques  gouttes  de 
solution,  puis  on  laisse  refroidir  en  recouvrant  la  fiole  avec  une 
feuille  de  papier  humide  ou  un  tampon  d’amiante.  La  solution 
reste  alors  sursaturée.  Pour  faire  cesser  la  sursaturation,  il  faut 
introduire  dans  la  solution  une  parcelle  de  sulfate  de  sodium 
cristallisé,  SO'*Na2-f- lOtPO.  Le  contact  de  l’air  extérieur  arrivant 
sur  la  dissolution  peut  aussi  produire  le  phénomène;  mais  on  a 
démontré  que  cette  action  de  l’air  est  due  à des  parcelles  micros- 
copiques de  sulfate  de  sodium  en  suspension  dans  l’air.  Si  l’on  a 
soin  de  filtrer  l’air  pour  le  débarrasser  des  parcelles  solides,  en  le 
faisant  passer  sur  de  l’amiante  ou  sur  une  colonne  de  coton,  il  est 
en  effet  sans  action. 

Le  sulfate  de  sodium  peut  exister  anhydre , et  c’est  à cet  état 
qu’il  se  sépare  lorsqu’on  chauffe  sa  solution  saturée  à 33°  (maxi- 
mum de  solubilité)  à une  température  plus  élevée.  Il  peut  de  plus 
cristalliser  avec  7 ou  avec  10  molécules  d’eau  de  cristallisation. 
Chose  remarquable,  le  sulfate  anhydre  ne  fait  pas  cesser  la  sursa- 
turation, et  celle-ci  peut  même  se  produire  lorsque  la  solution  est 
en  présence  de  ce  sel  anhydre.  Le  sel  avec  7 H20,  qui  prend  nais- 
sance à 6 ou  8°  n’empêche  pas  non  plus  la  sursaturation  et  ne  la 
fait  pas  cesser.  C’est  le  sel  à 10  molécules  d’eau  qu’il  faut  faire 
intervenir  pour  cela,  ou  bien  un  sel  isomorphe,  par  exemple  le 
chromate  de  sodium  CrOh\Ta2-f- 10 H20.  Si  le  sulfate  de  sodium 
renferme  en  même  temps  un  sel  de  nature  différente  en  disso- 
lution, celui-ci  restera  dissous. 

L’hyposulfite  de  sodium  S203Na2  + 5H20  se  prête  aussi  très  bien 
à reproduire  les  phénomènes  de  sursaturation.  Ce  sel  fond  à 4o° 
dans  son  eau  de  cristallisation  et  reste  alors  liquide  à la  tempé- 
rature ordinaire.  L’addition  d’un  petit  cristal  déterminera  immé- 
diatement la  cristallisation  de  toute  la  masse,  et  la  température  re- 
montera immédiatement  dans  le  voisinage  de  45°. 
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Avec  la  solation  sursaturée  de  sulfate  de  sodium,  la  tempéra- 
ture s’élève  à 33°  au  moment  de  la  cristallisation. 

117.  Dissociation  des  sels  par  l'eau.  — Certains  sels  sont 
décomposés  par  l’eau  en  acide  et  hydrate  métallique,  principale- 
ment ceux  dont  l’acide  ou  l’oxyde  métallique  sont  peu  énergiques 
si  r on  fait  bouillir  une  solution  d’acétate  ferrique,  elle  ne  tarde 
pas  à abandonner  de  l’hydrate  ferrique.  Le  plus  souvent  cette 
action  décomposante  donne. naissance  à des  sels  basiques  et  à de 
l’acide  libre  ; mais  la  décomposition  est  limitée  et  s’arrête  lors- 
qu’elle a mis  en  liberté  une  certaine  quantité  d’acide  pour  un 
volume  donné  d’eau.  Les  azotates  et  sulfates  de  mercure , X azotate 
de  bismuth , le  chlorure  stanneux  sont  dans  ce  cas.  Pour  l’azotate 
de  bismuth,  la  dissolution  s’arrête  quand  la  solution  renferme 
96  grammes  d’acide  azotique  libre  par  litre.  Ce  n’est  pas  à la 
formation  d’un  composé  insoluble  dans  l’eau  qu’il  faut  attribuer 
la  production  de  ces  sels  basiques,  qui  du  reste  se  redissou- 
draient dans  la  quantité  d’acide  mis  en  liberté  si  celui-ci  n’était 
pas  dilué.  Si  l’on  fait  à froid  une  solution  de  chlorure  ferrique  et 
qu’on  en  élève  la  température,  en  voit  sa  couleur  jaune  tirer  sur 
le  rouge,  ce  qui  est  dû  à la  formation  d’un  chlorure  basique  so- 
luble, pour  reprendre  sa  couleur  primitive  par  le  refroidissement. 

Le  sulfure  de  sodium  Na2S  est  soluble  dans  l’eau  ; mais  la  solu- 
tion renferme,  selon  toute  probabilité,  du  sulfhydrate  de  sodium  et 
.de  l’hydrate  de  sodium: 

Na2S  + H20  = NaHS  + NaHO 

car  ces  composés  ne  dégagent  pas  de  chaleur  lorsqu’on  les  met  en 
présence.  Le  sulfhydrate  de  sodium  lui-même  étant  soumis  à l’ébul- 
lition se  dédouble  suivant  l’équation  : 

NaHS  + H20  = NaH0  -h  IPS. 

Les  bicarbonates  alcalins  sont  également  dissociés  par  l’eau  : 

2G03NaH  = C03Na2  + CO2  + IPO. 

En  effet  le  passage  d’un  courant  d’air  à travers  la  solution  ou 
son  exposition  dans  le  vide  lui  font  perdre  du  gaz  carbonique 
(Debray). 

118.  Diffusion  des  solutions.  Dialyse.  — Lorsqu’on  verse 
une  couche  d’eau  pure  sur  une  solution  saline,  les  liquides  restent 
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d’abord  séparés;  mais  peu  à peu  le  sel  dissous  dans  bipartie 
inférieure  pénètre  dans  la  couche  d’eau,  et  au  bout  d’un  temps 
plus  ou  moins  long’,  on  obtient  une  solution  homogène,  telle 
qu'on  l’aurait  obtenue  si  l’on  avait  mélangé  brusquement  les 
liquides.  Ce  phénomène  porte  le  nom  de  diffusion.  Les  différents 
corps  sont  loin  de  présenter  la  même  diffusibilité  et  Graliam  les 
a partagés  à cet  égard  en  deux  classes  : les  cristalloïdes  et  les 
colloïdes. 

Los  cristalloïdes  sont  des  corps  cristallisables,  très  diffusibles. 
Les  colloïdes  au  contraire  sont  incristallisables  et  peu  ou 
point  diffusibles.  La  gélatine,  l’amidon,  etc.,  sont  dans  ce  cas.  La 
solution  de  ces  corps  dans  l’eau,  faite  à chaud,  se  prend  en  gelée 
par  le  refroidissement.  Les  cristalloïdes  se  diffusent  dans  ces  mi- 


lieux gélatineux  aussi  rapidement  que  dans  l’eau  pure  et  peuvent 
même  traverser  certains  corps  solides,  amorphes,  séparant  leur 
solution  d’une  masse  d’eau.  Telles  sont  les  membranes  animales 
ou  végétales,  par  exemple  le  papier  parchemin.  Une  semblable 
paroi  permet  le  passage  des  cristalloïdes,  mais  non  celui  des  col- 
loïdes qu’on  peut  ainsi  séparer  les  uns  des  autres. 

Pour  effectuer  cette  séparation,  que  Graliam  a nommée  dialyse 
(Dutrochet  avait  antérieurement  donné  à ce  phénomène  le  nom 
d 1 endosmose)  on  place  le  mélange  dans  un  tambour  dont  le  fond 
est  formé  par  du  papier  parchemin  et  dont  la  paroi  est  générale- 
ment en  gutta-porcha,  puis  l’on  dispose  ce  dialyseur  dans  un  vase 
contenant  de  l’eau  pure  (fig.  77  et  78).  Les  corps  cristalloïdes  tra- 
versent alors  la  membrane  et  se  répandent  dans  le  vase  extérieur 
jusqu’à  ce  que  leur  proportion  soit  à peu  près  la  même  dans  le  li- 
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qUi Je  du  (lialyscur  et  clans  l’eau  extérieure.  En  renouvelant  cette 
dernière,  la  diffusion  recommence  jusqu’à  un  nouvel  équilibre  et  en 
répétant  plusieurs  fois  cette  opération  ou  en  provoquant  un  renou- 
vellement continu  de  l’eau,  on  détermine  la  dialyse  de  la  totalité 
ou  à peu  près  du  corps  cristalloïde,  qui  se  retrouve  dans  l’eau  du 
vase  extérieur.  Quant  aux  colloïdes,  ils  restent  dans  le  dialyseur. 

La  dialyse  permet  aussi  de  séparer  certains  cristalloïdes  les 
uns  des  autres  d’après  la  différence  de  leur  diffusibilité.  Elle  est 
employée  notamment  dans  l’industrie  sucrière,  sous  le  nom  d’o.ç- 
mose  pour  séparer  des  mélasses  les  substances  qui  entravent  la 
cristallisation  du  sucre. 

La  dialyse  facilite  la  dissociation  des  sels  par  l’eau,  surtout  lors- 
que l’un  des  éléments  du  sel  est  un  colloïde.  Si  l’hydrate  métal- 
lique correspondant  au  sel  est  incristallisable  ( hydrate  ferrique , 
alumine)  il  restera  dans  le  dialyseur  tandis  que  l'acide  (acétique 
par  exemple),  traverse  la  membrane.  Le  phénomène  dans  ce  cas 
est  illimité  si  la  masse  d’eau  extérieure  est  considérable.  Chose 
cligne  de  remarque,  les  hydrates  ainsi  obtenus  restent  en  disso- 
lution quoiqu'ils  constituent  ordinairement  des  composés  inso- 
lubles dans  l’eau. 

De  même  si  l’on  soumet  à la  dialyse  une  solution  étendue  de 
silicate  de  potassium  additionnée  d’acide  chlorhydrique,  la  silice 
mise  en  liberté  restera  dissoute  dans  le  dialyseur,  tandis  que  le 
chlorure  de  potassium  traversera  la  membrane. 

Les  solutions  de  corps  colloïdes  (alumine,  silice,  etc.)  se  prennent 
très  facilement  en  gelée  sous  l’influence  de  la  chaleur  ou  par  la 
présence  de  certains  corps. 

119.  État  naturel  de  l’eau.  — L’eau  recouvre  les  deux  tiers 
de  la  croûte  terrestre,  constituant  principalement  les  mers  qui,  sur 
certains  points  du  Pacifique,  atteignent  une  profondeur  de  6 à 8000 
mètres  et  plus.  Ces  grandes  étendues  de  surface  aqueuse  sont  sou- 
mises à une  évaporation  continue  qui  répand  dans  l’atmosphère 
des  quantités  considérables  de  vapeur  d’eau.  Celle-ci  reste  en  partie 
à l’état  de  vapeur  dans  l'air  et  se  condense  en  partie  sous  forme 
vésiculaire,  constituant  les  nuages  qui  se  résolvent  ensuite  en 
pluie.  L’eau  enlevée  ainsi  aux  mers  leur  est  restituée  parles  cours 
d’eau  alimentés  eux-mêmes  par  les  phénomènes  météorologiques 
aqueux,  pluie,  brouillard,  rosée,  givre,  neige,  qui  constituent  les 
eaux  météoriques.  Les  eaux  qui  séjournent  ou  circulent  à la  sur- 
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face  de  l’écorce  terrestre  sont  les  eaux  telluriques.  Elles  con- 
tiennent toujours  en  dissolution  une  partie  des  principes  miné- 
raux ou  organiques  qu’elles  rencontrent  sur  leur  parcours.  Elles  se 
subdivisent  en  diverses  catégories  suivant  l’abondance  et  la  nature 
des  principes  qu’elles  renferment.  Les  eaux  météoriques  elles- 
memes  ne  sont  pas  de  l’eau  pure,  car  outre  Jes  principes  gazeux 
de  l’atmosphère,  elles  tiennent  en  dissolution  ou  en  suspension 
les  matériaux  de  nature  variée  entraînés  mécaniquement  par  l’air. 

120.  Eau  distillée.  — Pour  avoir  de  l’eau  pure,  il  faut  sou- 
mettre l’eau  naturelle  à la  distillation.  Cette  opération  se  pratique 


Fig.  79. 


dans  des  alambics  en  verre  ou  en  métal.  La  figure  79  représente  le 
type  le  plus  fréquemment  employé.  Il  faut  avoir  soin  de  rejeter  les 
premières  portions  qui  distillent  parce  qu’elles  renferment  de 
l’acide  carbonique  et  de  l’ammoniaque.  L’eau  distillée  ne  doit 
donner  aucune  des  réactions  que  nous  indiquerons  plus  loin, 
destinées  à déceler  la  présence  des  matières  minérales  dissoutes. 
L’eau  distillée  qui  a séjourné  à l’air  se  charge  d’oxygène,  d’azote 
et  d’acide  carbonique,  dont  on  peut  la  priver  par  une  ébullition 
plus  ou  moins  prolongée. 

121.  Eaux  météoriques.  — Ideau  de  pluie  renferme,  outre 
les  éléments  gazeux  de  l’atmosphère,  divers  sels  : du  carbonate  et 
de  l’azotate  d’ammonium  et  des  sels  fixes  tels  que  le  chlorure  de 
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sodium  et  le  sulfate  de  calcium;  de  l’oxyde  de  fer  et  autres  pous- 
sières minérales  ou  organiques,  enfin,  d’après  M.  Chatin,  des 
traces  d’iode.  Lorsque  la  pluie  s’est  prolongée  durant  un  certain 
temps  dans  une  localité,  celle  qui  tombe  dans  la  suite  est  presque 
toujours  exempte  de  ces  divers  matériaux,  sauf  les  gaz  de  l'air,  et 
peut  être  envisagée  comme  de  l’eau  distillée  pure. 

L’ammoniaque  est  un  produit  que  l’on  rencontre  presque  cons- 
tamment dans  l’eau  de  pluie,  sous  forme  de  carbonate  ou  d'azo- 
tate. Nous  indiquerons  en  nous  occupant  de  ce  corps  le  procédé 
auquel  on  a recours  pour  le  doser  dans  les  eaux.  Signalons  seu- 
lement ici  les  principaux  résultats  auxquels  on  est  arrivé.  L’eau  de 
pluie  recueillie  à la  campagne  renferme  en  moyenne  0mg,79  d’am- 
moniaque par  litre  ; l’eau  de  pluie  recueillie  à Paris  en  renferme 
beaucoup  plus,  jusqu’à  4 milligrammes  par  litre.  L’eau  de  neige 
est  moins  ammoniacale  que  l’eau  de  pluie,  tandis  que  la  rosée  et 
surtout  l’eau  de  condensation  des  brouillards  l’est  beaucoup  plus. 
La  première  en  renferme  de  1 à 6 milligrammes  par  litre;  l’eau 
de  brouillard  peut  en  renfermer  des  quantités  énormes  et  M.  Bous- 
singault,  auquel  on  doit  les  observations  ci-dessus,  y en  a ren- 
contré jusqu’à  137  milligrammes. 

L’acide  azotique  (azotate  d’ammoniaque)  est  surtout  abondant 
dans  les  pluies  d’orages,  et  l’est  plus  en  été  qu’en  hiver.  M.  Bi- 
neau,  à Lyon,  en  a constaté  0mgr,3  par  litre  en  hiver  et  2mg,0  en 
été;  en  moyenne  lmg,10.  D’après  Schœnbein,  l’eau  de  pluie  ren- 
ferme de  l’azotite  d’ammoniaque.  M.  E.  Scliœne  y a constaté  la 
présence  de  l’eau  oxygénée. 

Quant  aux  matériaux  solides.  Barrai  a constaté  dans  l’eau 
de  pluie  54  milligrammes  de  sels  et  de  matière  organique  par 
litre.  D’après  une  analyse  complète  due  à M.  F.  Marchand,  l’eau 
de  neige  et  l’eau  de  pluie,  recueillies  en  mars  et  avril  1852  à 
Fécamp,  renfermaient  par  litre  : 


Eau  de  neige. 

Eau  de  pluie. 

Chlorure  de  sodium 

....  0,6 1 7 04 

)) 

Bicarbonate  d’ammonium 

0,00129 

0,00174 

Azotate  d’ammonium 

o 

O 

O 

0,00189 

Sulfate  de  sodium 

0,01007 

Sulfate  de  calcium 

0,00087 

Matière  organique 

0,02468 

Ces  quantités  sont  évidemment  très  variables. 
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122.  Eaux  telluriques.  — Ces  eaux  présentent  dans  leur 
constitution  chimique  et  dans  leurs  propriétés  physiques  des  diver- 
gences considérables  dues  surtout  à la  nature  des  terrains  qu’elles 
traversent  ou  dans  lesquels  elles  séjournent.  Les  unes,  1res  peu 
chargées  de  matières  minérales,  sont  essentiellement  propres 
aux  usages  économiques  et  à l’alimentation  : ce  sont  les  eaux 
douces  ou  eaux  potables.  D’autres,  plus  chargées  de  matières 
salines,  surtout  de  matières  calcaires,  sont  dites  crues  ou  dures 
et  ne  peuvent  servir  à ces  usages  qu’après  avoir  été  soumises  à 
certains  traitements.  Une  autre  catégorie  d’eaux,  chargées  de 
certains  principes  susceptibles  d’exercer  une  action  thérapeutique, 
est  celle  des  eaux  minérales , que  l’on  divise  en  plusieurs  classes 
suivant  leur  température  et  suivant  la  nature  des  principes  qui 
les  minéralisent.  L’eau  de  la  mer  doit  être  rangée  parmi  les  eaux 
minérales. 

123.  Eaux  potables.  — Pour  qu’une  eau  soit  potable,  c’est-à- 
dire  qu’elle  convienne  aux  usages  domestiques  et  à l’alimentation, 
elle  doit  remplir  certaines  conditions  que  l’on  peut  formuler  ainsi  : 

Etre  fraîche , limpide , sans  odeur , d'une  saveur  faible  mais 
agréable  et  qui  ne  soit  ni  fade , ni  salée,  ni  douceâtre ; cuire  les 
légumes  en  les  ramollissant;  dissoudre  le  savon.  La  plupart  des 
eaux  de  sources,  de  rivières,  de  lacs,  de  puits  sont  dans  ce  cas. 

Les  eaux  les  plus  pures  ne  sont  pas  nécessairement  les  meil- 
leures au  point  de  vue  de  l’alimentation.  Ainsi  l’eau  distillée 
(eaux  de  condensation  des  machines  à vapeur,  par  exemple),  l’eau 
provenant  de  la  fusion  de  la  glace  ne  constituent  pas  de  bonnes 
eaux  potables.  Celles-ci  en  effet  doivent  contenir  les  éléments 
atmosphériques,  oxygène,  azote  et  acide  carbonique;  l’usage  ha- 
bituel d’une  eau  non  aérée  exerce  en  effet  une  influence  fâcheuse 
sur  la  santé.  La  présence  en  outre  d’une  petite  quantité  de  ma- 
tières minérales  dans  l’eau  est  des  plus  utiles  au  point  de  vue 
de  la  nutrition.  11  existe  des  villes  ou  des  localités  isolées  où 
l’eau  de  pluie  est  la  seule  eau  potable  employée.  Cette  eau  doit 
alors  être  recueillie  dans  des  citernes  en  maçonnerie,  cimentées 
par  de  la  chaux  hydraulique;  un  séjour  de  l’eau  dans  la  citerne 
permet  alors  la  dissolution,  à la  faveur  de  l’acide  carbonique 
de  l’air,  d’une  petite  quantité  de  calcaire.  Ces  citernes  doivent  en 
outre  être  protégées  contre  l’introduction  des  matières  organiques, 
qui  par  un  séjour  prolongé  se  putréfient  et  corrompent  les  eaux. 
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Les  éléments  que  l’on  rencontre  en  général  dans  les  eaux  po- 
tables sont,  outre  l’air  et  l’acicle  carbonique,  des  sels  calcaires, 
magnésiens  et  alcalins,  de  la  silice  et  des  matières  organiques. 

L'acide  carbonique  influe  beaucoup  sur  les  qualités  de  l’eau 
qu'il  rend  sapide  et  stimulante.  Il  permet  en  outre  la  dissolution 
de  certains  sels,  surtout  du  carbonate  de  calcium. 

Le  carbonate  de  calcium , dissous  sous  forme  de  bicarbonate, 
est  le  principe  le  plus  constant  des  eaux  potables  naturelles.  Sa 
présence  est  regardée  comme  très  utile  à l’alimentation,  car  elle 
contribue  à la  nutrition  du  tissu  osseux;  mais  sa  teneur  ne  doit 
pas  dépasser  certaines  limites,  soit  environ  08r,5  par  litre. 
Lorsque  cette  limite  est  dépassée  l’eau  devient  difficile  à digérer 
et  cesse  d’être  propre  aux  usages  domestiques,  car  elle  durcit 
les  légumes  et  coagule  le  savon. 

Lorsque  l’on  soumet  à l’ébullition  une  eau  tenant  du  bicarbonate 
de  calcium  en  dissolution,  ou  qu’on  l’abandonne  à l’air  libre,  elle 
se  trouble,  perd  de  l’acide  carbonique  et  laisse  déposer  le  carbo- 
nate de  calcium.  Il  est  donc  facile  de  remédier  aux  inconvénients 
que  présente  une  eau  trop  calcaire. 

Le  phosphate  de  calcium  se  rencontre  en  très  petite  quantité 
dans  quelques  eaux  potables,  dissous  également  à la  faveur  de 
l’acide  carbonique. 

Le  sulfate  de  calcium  ou  gypse  se  rencontre  dans  beaucoup 
d’eaux  potables  ; mais  loin  d’être  utile,  il  présente  pour  la  conser- 
vation de  l’eau  et  pour  l’alimentation,  des  inconvénients  qui  doi- 
vent faire  rejeter  de  la  consommation  une  eau  en  renfermant  plus 
de  0sr,lo  par  litre.  Lorsque  cette  proportion  est  dépassée,  l’eau 
est  dite  séléniteuse.  Si  l’on  veut  faire  disparaître  les  inconvénients 
résultant  de  sa  présence,  on  traite  l’eau  par  une  petite  quantité  de 
carbonate  de  sodium,  qui  donne  une  quantité  équivalente  de  sul- 
fate de  sodium  et  de  carbonate  calcique  qui  se  dépose. 

Le  chlorure  de  calcium  n’est  jamais  contenu  qu’en  très  petite 
quantité  dans  les  eaux  potables.  L'azotate  ne  se  rencontre  guère 
que  dans  les  eaux  des  puits  voisins  de  lieux  habités.  Il  résulte  de 
la  décomposition  des  matières  animales  en  putréfaction  et  indique 
une  eau  de  très  mauvaise  qualité.  La  putréfaction  de  ces  matières 
donne  lieu  à de  l’ammoniaque  qui  se  convertit  en  acide  azotique 
au  contact  de  l’air  et  du  carbonate  calcique. 

Les  sels  magnésiens  sont  contenus  dans  la  plupart  des  eaux 
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calcaires,  mais  presque  toujours  eu  faible  quantité.  Une  eau 
renfermant  0Rr, 15  à 0gr,20  de  ce  sel  est  classée  parmi  les  eaux 
minérales,  car  cette  dose  suflit  déjà  pour  exercer  une  action  llié- 
rapeutique.  Ou  a attribué,  mais  très  probablement  à tort,  une 
action  nuisible  sur  la  santé  à l’usage  continu  des  eaux  même 
très  faiblement  magnésiennes. 

Les  sels  alcalins  se  rencontrent  en  petite  quantité  dans  toutes 
les  eaux;  ceux  de  potassium  proviennent  de  la  désagrégation  des 
roches  feldspathiques  ; le  sodium  qui  prédomine  toujours  beau- 
coup sur  le  potassium  est  généralement  dissous  sous  forme  de 
chlorure.  Le  silice  est  aussi  un  principe  à peu  près  constant  de 
toutes  les  eaux  ; elle  est  quelquefois  envisagée  comme  libre  ; 
d’autre  fois  à l’état  de  silicate  alcalin  ou  de  magnésium. 

Enfin,  on  a signalé  dans  beaucoup  d’eaux  la  présence  de  traces 
de  bromures  et  d 'iodures  (Cbatin). 

Les  eaux  renferment  presque  toujours  des  matières  organiques 
mais  une  bonne  eau  potable  doit  à peine  en  renfermer  des  traces. 
L’accumulation  d’une  trop  grande  quantité  de  ces  matières  est 
la  principale  cause  d’insalubrité  des  eaux.  Ces  matières  en  se 
putréfiant  communiquent  aux  eaux  une  odeur  désagréable  et 
permettent  le  développement  de  nombreux  germes  organisés,  que 
le  microscope  permet  de  déceler.  Les  matières  organiques 
agissent  en  outre  comme  réducteur;  elles  absorbent  l’oxygène 
dissous  dans  l’eau  et  provoquent  la  transformation  du  sulfate 
calcique  en  sulfure. 

Ce  sont  surtout  les  puits  exposés  aux  infiltrations  des  eaux 
d’égouts,  des  fosses  d’aisances,  des  fosses  à purin,  etc.  qui  sont 
sujets  à ce  grave  inconvénient.  Les  eaux  présentant  ces  caractères 
doivent  être  rigoureusement  condamnées. 

Essai  des  eaux  potables.  — Nous  ne  ferons  ici  qu’indiquer 
l’examen  qualitatif  des  eaux  portant  sur  les  principes  essentiels 
qui  y sont  contenus.  Les  procédés  quantitatifs  pour  chaque 
substance  seront  traités  en  leur  lieu  et  place.  Nous  ferons  con- 
naître néanmoins  le  procédé  hydrotimétrique  de  Boulron  et 
Boudet  permettant  d’établir  la  valeur  d'une  eau  potable  avec 
rapidité,  et  avec  une  approximation  suffisante  pour  la  pratique. 

Gaz  dissous.  — Nous  avons  indiqué  p.  202,  le  procédé  em- 
ployé pour  isoler  ces  gaz  et  comment  on  peut  directement  doser 
V oxygène  dissous  dans  l’eau  (96:. 
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Résidu  total.  — Le  poids  du  résidu,  séché  vers  120  et  150°  ne 
doit  pas  dépasser  0gr,5  environ  par  litre. 

Chaux. La  chaux  contenue  sous  forme  de  carbonate  se  décèle 

dans  le  dépôt  produit  par  l’ébullition.  Ce  dépôt  étant  redissous 
dans  un  acide  donne  alors  un  précipité  par  l’oxalate  ammonique 
et  un  excès  d’ammoniaque.  Le  calcium  existant  sous  forme  de 
sel  soluble  se  reconnaît  par  le  même  réactif  ajouté  à l’eau  privée 
du  carbonate  par  l’ébullition.  Le  précipité  d’oxalate  de  calcium 
peut  ne  se  former  que  lentement  si  les  sels  calciques  sont  très  peu 
abondants. 

La  magnésie  est  caractérisée,  après  la  séparation  totale  de  la 
chaux  par  le  réactif  ci-dessus,  à l’aide  du  phosphate  d’ammo- 
nium et  de  l’ammoniaque  ; mais  en  général  il  faut  préalablement 
concentrer  la  liqueur  filtrée. 

V acide  sulfurique  ou  les  sulfates  se  reconnaissent  au  précipité 
fourni  par  le  chlorure  de  baryum,  après  sursaturation  par  l'acide 
chlorhydrique.  Pour  caractériser  les  chlorures,  on  acidulé  l’eau 
par  l’acide  azotique  et  on  y verse  quelques  gouttes  d’azotate  d’ar- 
gent qui  y produit  un  trouble  ou  un  précipité  caillebotté  blanc. 

Les  azotates  et  X ammoniaque,  qui  sont  les  témoins  à peu  près 
certains  de  la  présence  des  matières  organiques,  sont  faciles  à 
caractériser.  Pour  rechercher  les  azotates,  on  concentre  l’eau  au 
dixième  environ;  on  y ajoute  alors  quelques  gouttes  de  sulfate 
d'indigo  et  son  volume  d’acide  sulfurique  pur;  l’acide  azotique 
mis  en  liberté  décolore  instantanément  l’indigo.  Ce  procédé  peut 
même  être  rendu  quantitatif  si  l’on  connaît  par  une  expérience 
préalable  quelle  est  la  quantité  d’azotate  de  potassium  nécessaire 
pour  décolorer  un  volume  déterminé  de  sulfate  d’indigo  (Boussin- 
gault).  Les  eaux  renferment  quelquefois  des  azotites  au  lieu  d’azo- 
tates. Pour  reconnaître  les  azotites  on  se  fonde  sur  la  coloration 
brune  que  prend  une  solution  chlorhydrique  de  métaphénylène- 
diamine  par  l’action  de  l’acide  azoteux  : cette  réaction  est  d’une 
extrême  sensibilité. 

L 'ammoniaque  donne  avec  une  solution  d’iodomercurate  de 
potassium  additionnée  de  potasse  caustiqu  zfréactif  de  Nessler),  une 
coloration  plus  ou  moins  intense  ou  un  précipité  brun.  L’intensité 
de  la  réaction  permet  d’apprécier  la  teneur  en  ammoniaque. 

Quant  à la  matière  organique  elle-même,  on  en  constate  faci- 
lement la  présence  en  évaporant  l’eau  au  bain-marie,  séchant 
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le  résidu  et  calcinant  lentement  celui-ci;  la  matière  organique 
se  détruit  alors  en  cliarhonnant  et  en  répandant  une  odeur  parti- 
culière, rappelant  celle  de  la  corne  brûlée  lorsqu’elle  est  azotée, 
comme  c’est  le  cas  le  plus  fréquent. 

Le  dosage  de  cette  matière  organique  offre  toujours  une  grande 
incertitude.  Le  moyen  le  plus  rapide  consiste  à chauffer  500  cen- 
timètres cubes  d’eau  avec  un  peu  d’acide  sulfurique  pur,  vers  90* 
et  à y ajouter  ensuite  une  solution  faible  de  permanganate  de 
potassium  titrée  avec  de  l’acide  oxalique.  Cette  addition  se  fait 
tant  que  le  réactif  se  décolore.  Le  volume  de  celui-ci  ajouté  cor- 
respond à une  quantité  connue  d’acide  oxalique  et  c’est  par  cette 
quantité  qu’on  exprime  le  poids  de  la  matière  organique,  mais  ce 
n'est  là  qu’une  proportion  relative. 

On  arrive  à une  notion  approximative  de  la  quantité  de  matière 
organique,  en  évaporant  une  certaine  quantité  d’eau,  séchant  le 
résidu  vers  160°,  le  calcinant  pour  détruire  la  matière  organique 
puis  le  faisant  digérer  avec  du  carbonate  d’ammoniaque  et  le  séchant 
de  nouveau  à 160°.  La  différence  de  poids  entre  les  deux  résidus 
secs  exprime  assez  sensiblement  le  poids  de  la  matière  organique. 

L’examen  microscopique  du  dépôt  abandonné  par  une  eau 
après  douze  heures  de  repos  et  de  l’eau  devenue  limpide  fournit 
des  indications  précieuses  sur  les  qualités  hygiéniques  d’une 
eau,  puisqu’il  permet  d’y  reconnaître  la  présence  d’organismes 
vivants,  vibrions,  bactéridies,  etc. 

Méthode  hydrotimétrique  de  MM.  Boutron  et  Boudet.  — Cette 
méthode,  indiquée  d’abord  par  le  chimiste  anglais  Clarke, 
en  1847,  puis  perfectionnée  en  France  par  MM.  Boutron  et 
Boudet,  repose  sur  la  réaction  qui  a lieu  entre  une  solution  de 
savon  et  les  sels  calcaires  et  magnésiens,  tenus  en  dissolution 
par  l’eau.  Ces  sels  donnent  avec  l’acide  gras  du  savon  (sels  gras 
do  potassium  ou  de  sodium)  un  précipité  de  savon  calcaire  ou 
magnésien  insoluble.  Tandis  que  quelques  gouttes  de  la  solution 
de  savon  suffisent  pour  faire  mousser  de  l’eau  distillée,  cette 
mousse  ne  se  produira  avec  une  eau  calcaire  que  lorsque  l’on 
aura  ajouté  assez  de  savon  pour  précipiter  toute  la  chaux,  ainsi 
que  toute  la  magnésie. 

On  dissout  50  grammes  de  savon  blanc  de  Marseille  dans 
800  grammes  d’alcool  et  on  ajoute  à la  solution  filtrée  500  gram- 
mes d’eau  distillée.  On  titre  ensuite  cette  solution  de  savon  avec 
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«Olulion  (le  «",25  de  chlorure  de  calcium  fondu  dans  1 litre 
, l’eau  distillée.  Pour  cela  on  emploie  un  flacon  jaugé  à 40  cen- 
timètres cubes,  destiné  à recevoir  l’essai,  et  une  burette  pour  la 
solution  alcoolique.  Celle  burette,  représentée  en  double  (fig.  80), 
est  divisée  de  telle  façon  que  2“,4  correspondent  à vingt-trois  di- 
visions. Le  degré  « n’est  placé  qu’à  la  seconde  division,  la  pre- 
mière  étant  nécessaire  pour 
produire  une  mousse  persis- 
tante avec  40  centimètres  cubes 
d’eau  distillée.  On  verse  donc 
40  centimètres  cubes  de  la  so- 
lution de  chlorure  de  calcium 
dans  le  flacon,  puis  on  y lait 
tomber  goutte  à goutte  la  solu- 
tion de  savon  à l’aide  de  la  bu- 
rette en  agitant  de  temps  en 
temps  le  flacon.  On  doit  avoir 
employé  vingt-trois  divisions 
de  la  burette;  s'il  en  avait  fallu 
moins,  il  faudrait  etendre  la 
■ solution  de  savon  en  consé- 
quence. 22  divisions  de  la  bu- 
î rette  doivent  correspondre  à 
< flgr,25  de  chlorure  de  calcium 
par  litre  et  une  division,  à 
0gr0 1 1 36  de  ce  sel  ou  à 0sr,0102 
de  carbonate,  etc. 

Le  titre  de  la  solution  de  savon  se  trouvant  ainsi  établi,  on 
procède  de  même  pour  l’analyse  d’une  eau.  Quand  il  se  produit 
une  mousse  de  1/2  centimètre  de  haut,  persistant  pendant  cinq 
minutes,  on  lit  le  nombre  de  divisions  ajoutées  et  on  a le  titre 
Iiydrotimétrique  total  (soit  par  exemple  40°). 

Pour  avoir  la  teneur  en  carbonate  de  calcium,  on  fait  bouillir 
l’eau  pendant  une  demi-heure,  on  complète  le  volume  primitif 
avec  de  l’eau  distillée,  on  filtre  et  on  recommence  l’essai  sur 
40  centimètres  cubes  de  l’eau  filtrée.  On  trouve  un  nouveau  litre, 
plus  faible  que  le  précédent,  soit,  par  exemple  1G°;  la  différence 
24°  exprimera  celui  qui  est  allèrent  au  carbonate  de  calcium  pré- 
cipité, soit  à 24x0gr,0102  ou  0gr,247  par  litre. 


Composition  du  résidu  de  quelques  eaux  de  sources  et  de  rivières  (pour  1 litre). 
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(t)  Prise  à la  fontaine  Saint-Michel  (1846).  — (2)  Avec  ulumiue  et  fer. 
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Le  nouveau  titre  correspondra  aux  sels  solubles  de  calcium 
et  de  magnésium.  Pour  connaître  les  premiers,  on  précipite 
50  centimètres  cubes  d’eau  bouillie  par  2 centimètres  cubes  d’une 
solution  d’oxalate  ammonique  au  soixantième,  on  filtre  et  on 
opère  de  nouveau  sur  40  centimètres  cubes  du  liquide  filtré;  le 
titre  obtenu  par  cette  dernière  opération  correspondra  aux  sels  de 
magnésium.  Voici  pour  divers  sels  la  valeur  de  Lhydrotimétrique  : 


g*'- 

Magnésie 

gr- 

Chaux * 

. 0,0057 

0,0042 

Carbonate  de  calcium. . . 

. 0,0102 

Carbonate  de  magnésium. 

0,0088 

Chlorure  de  calcium 

. 0,0114 

Chlorure  de  magnésium  . . 

0,0090 

Sulfate  de  calcium 

. 0,0140 

Sulfate  de  magnésium 

0,0125 

Nous  terminerons  par 
quelques  eaux  : 

l’indication  du  degré  liydrotimétrique 

Eau  distillée 

0° 

Eau  de  la  Vanne 

17  à 20° 

— de  neige 

2°, 5 

— de  la  Marne 

. . 23° 

. — de  pluie 

3°, 5 

- — de  la  Dhuis 

24° 

— de  la  Loire 

. • 5°, 5 

de  l’Ourcq 

co 

O 

O 

— du  Rhône 

— de  la  Seine 

15° 
13  à 17° 

— de  Belle  ville 

. 128° 

A partir  de  30°  hydrotimétriques  les  eaux  cessent  de  devenir 
propres  aux  usages  domestiques  et  à partir  de  60°,  elles  deviennent 
impropres  aux  usages  industriels. 

124.  Purification  des  eaux.  — On  a vu  plus  haut  qu’on 
pouvait  rendre  utilisables  les  eaux  fortement  chargées  de  carbonate 
calcique  par  une  simple  ébullition.  On  arrive  au  même  résultat 
par  leur  exposition  à l’air  ou  en  y ajoutant  de  l’eau  de  cliaux,  qui 
transforme  le  bicarbonate  en  carbonate  neutre  insoluble.  On  peut 
aussi  rendre  potables  les  eaux  séléniteuses  en  les  traitant  par  le 
i carbonate  de  sodium,  en  quantité  équivalente  au  sulfate  calcique 
contenu  dans  l'eau  : 

SO;Ca  + C03Na2  = SCRNa2  + C03Ca. 

Le  sulfate  de  sodium  qui  est  ainsi  substitué  au  sulfate  de  cal- 
cium n’offre  aucun  inconvénient  sérieux. 

Mais  le  point  sur  lequel  il  convient  d’attirer  spécialement  l’at- 
tention, c’est  la  purification  des  eaux  chargées  de  matières  orga- 
niques ou  organisées,  d’hydrogène  sulfuré  et  autres  principes  ré- 
sultant de  leur  altération.  Les  meilleures  eaux  potables  peuvent 
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en  effet  devenir  insalubres  lorsqu’elles  sont  souillées  par  le  voi- 
sinage des  lieux  habités,  des  égouts,  des  usines  de  tout  ordre, 
telles  que  féculeries,  distilleries,  tanneries,  fabriques  de  gélatine, 
d’engrais,  etc.,  etc.  Les  plus  forts  cours  d’eau  se  trouvent  ainsi 
contaminés  sur  une  grande  étendue.  Il  en  est  ainsi  de  la  Tamise 
à Londres,  de  la  Seine  à Asnières  en  aval  de  Paris,  de  la  Spree  à 
Berlin.  Ces  eaux  deviennent  absolument  impropres  à l’alimenta- 
tion; elles  contractent  une  saveur  désagréable  et  une  odeur  fétide 
et  émettent  des  gaz  provenant  de  la  décomposition  des  matières 
organiques  : gaz  des  marais,  gaz  carbonique,  hydrogène  sulfuré, 

oxyde  de  carbone.  En  même 
temps,  l’oxygène  dissous  dis- 
paraît à peu  près  complète- 
ment. Ainsi,  l’eau  de  Seine  en 
amont  de  Paris,  à Port-à-F An- 
glais, contient  8CC,8  d’oxygène 
par  litre,  d’après  F.  Boudet; 
occ,3i  au  pont  d’Asnières  ; 
lcc,75  à l’issue  du  grand  collec- 
teur; lcc,82  après  son  passage 
à Saint-Denis.  Cette  teneur  ne 
se  relève  qu’à  Poissy,  pour 
ne  redevenir  à peu  près  nor- 
male qu’à  Mantes,  après  un 
parcours  de  100  kilomètres. 

L’usage  de  ces  eaux  comme 
boisson,  même  lorsqu’elles 
ne  sont  pas  arrivées  au  degré  d’impureté  que  nous  venons  d’indi- 
quer, présente  de  graves  dangers  pour  la  santé  publique,  surtout 
lorsque  le  microscope  y décèle  la  présence  d’organismes  vivants. 

Ces  eaux  doivent  subir  une  filtration  avant  d’être  consommées. 
Cette  filtration  s’effectue  en  général  en  petit  dans  des  fontaines- 
filtres  dont  nous  ne  décrirons  pas  ici  les  nombreuses  dispositions. 
Disons  seulement  que  pour  qu’un  semblable  filtre  remplisse  tout 
le  but  qu’on  en  attend,  il  doit  être  pourvu  d'une  couche  de  char- 
bon de  bois  reposant  sur  un  lit  de  sable  fin.  L'eau  se  trouve  ainsi 
clarifiée  et  débarrassée  d’un  grand  nombre  d’impuretés  et  sort  du 
filtre  dépourvue  de  toute  odeur  et  de  toute  saveur  étrangères, 
grâce  aux  propriétés  absorbantes  que  possède  le  charbon. 


Fig.  si. 
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Lorsque  l’eau  n’a  besoin  que  d’une  clarification;  il  suffit  d’une 
filtration  à travers  une  couche  de  sable  ou  dans  des  fontaines  en 
g rès  à double  fond  en  pierre-filtrante,  d’où  s’élève  le  long  de  la  paroi 
un  tuyau  communiquant  avec  l’air,  de  manière  à permettre  à l’eau 
de  pénétrer  dans  la  chambre  inférieure  à travers  la  paroi  po- 
reuse; la  chambre  est  munie  d’un 
robinet  pour  l’écoulement  de 
l’eau. 

On  pratique  fréquemment  sur 
une  grande  échelle  la  filtration 
des  eaux  distribuées  aux  habi- 
tants dans  les  grandes  villes. 

Citons  entre  autres  le  filtre  Fon- 
vielle  utilisé  dans  certaines  fon- 
taines publiques  de  la  ville  de 
Paris  (lig.  81). 

Il  est  composé  d’une  cuve 
offrant  une  surface  de  1 mètre 
carré  environ  partagée  en  trois 
compartiments  A,  B,  C,  séparés 
par  des  doubles  fonds  percés  de 
trous.  Le  premier  reçoit  des 
éponges;  le  second,  du  sable;  le 
troisième,  du  charbon  de  bois. 

L’eau  arrive  par  le  tuyau  de  dis- 
tribution E et  pénètre  dans  le 
filtre  par  les  robinets  1 à 4 et  en 
ressort  par  les  robinets  5 à 8.  Si 
le  robinet  1 est  ouvert,  ainsi  que 
le  robinet  7 ou  8,  l'eau  traverse 
le  filtre  de  bas  en  haut. 

Nous  n’abandonnerons  pas  ce 
sujet  sans  signaler  le  filtre  Chamberland  (fig.  82).  C’est  un  cy- 
lindre creux  en  porcelaine  dégourdie,  de  2 décimètres  envi- 
ron de  hauteur  et  de  quelques  centimètres  de  diamètre.  Il 
est  enfermé  dans  un  manchon  en  cuivre  nickelé  qui  s’adapte 
au  robinet  de  distribution.  L’orifice  du  filtre  traverse  la  base 
inférieure  du  manchon;  c’est  par  là  que  s’écoule  l’eau  qui  tra- 
verse le  filtre,  après  1 avoir  entouré  de  toute  part  sous  pression 
I.  — Chimie  minérale.  ili 


lis-  82. 
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et  s’être  débarrassée  de  tous  les  germes  qu’elle  tenait  en  suspension. 

Le  danger  que  présente  l’introduction  dans  l’organisme  de 
germes  vivants  peut  enfin  être  facilement  écarté  en  soumettant  à 
l’ébullition  l’eau  destinée  à la  boisson.  Cette  eau  doit  ensuite  être 
aérée  par  l’agitation  avec  l’air. 

Parmi  les  moyens  chimiques  recommandés  pour  l’épuration  et 
la  conservation  de  l’eau,  citons  l’emploi  du  fer.  En  se  rouillant  an 
contact  d’une  eau  chargée  de  matières  organiques,  il  détermine  en 
même  temps  l’oxydation  de  ces  dernières.  L’oxyde  ferrique  formé 
cède  à la  matière  organique  une  partie  de  son  oxygène  qu’il  re- 
prend ensuite  à l’air  qui  se  dissout  dans  l’eau.  L’eau  clarifiée 
par  le  dépôt,  ou  filtrée,  ne  contient  plus  alors  de  matières  orga- 
niques; c’est  pourquoi  aussi  l’eau  se  conserve  très  bien  dans  des 
caisses  en  tôle.  En  Angleterre,  on  emploie  quelquefois  le  fer  en 
éponge,  obtenu  par  la  réduction  de  ses  oxydes,  pour  filtrer  l’eau. 
Le  fer  a en  outre  l’avantage  de  déplacer  le  plomb  et  le  cuivre  que  le 
contact  de  l’eau  avec  çes  métaux  aurait  pu  entraîner  en  dissolution. 

125.  Eaux  minérales.  — On  désigne  sous  ce  nom  les  eaux 
naturelles  qui,  par  leur  température  ou  par  les  substances  qu’elles 
tiennent  en  dissolution,  peuvent  exercer  sur  l'économie  une 
action  thérapeutique.  L’usage  médical  de  ces  eaux  est  très  ancien 
et  les  Romains  en  tiraient  un  grand  parti,  ainsi  que  le  constatent 
les  vestiges  qu’ils  ont  laissés  dans  la  plupart  de  nos  grandes  sta- 
tions thermales. 

La  constitution  chimique  des  eaux  minérales,  qui  est  en  rapport 
intime  avec  leur  gisement  géologique,  est  des  plus  variées.  Il  en 
est  de  même  de  leur  température  et  de  l’abondance  de  leur  débit. 
La  température  dépend  de  la  profondeur  à laquelle  se  trouve  la 
nappe  d’eau  qui  alimente  la  source,  on  peut  admettre  que  pour 
chaque  centaine  de  mètres  de  profondeur  il  y a une  augmenta- 
tion de  température  de  3 degrés.  Les  sources  les  plus  chaudes 
sont  aussi  en  général  les  plus  abondantes. 

On  classe  les  eaux  minérales  suivant  l’élément  prédominant 
qui  y est  contenu,  ou  en  se  fondant  sur  la  présence  d’un  principe 
doué  de  propriétés  thérapeutiques  spéciales,  malgré  la  proportion 
relativement  minime  de  ce  principe.  Chaque  classe  d’eau  se  sub- 
divise en  eaux  froides  et  eaux  thermales.  Sont  réputées  thermales 
les  eaux  dont  la  température  au  point  d’émergence  est  supérieure 
à 15  ou  20°;  dans  ces  limites  de  température  on  peut  les  envisager 
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comme  tempérées.  La  thermal ilé  est  très  variable  d’une  source  à 
line  autre,  mais  à peu  près  constante  pour  chaque  source,  sauf  des 
cas  accidentels.  L’échelle  de  Lhermalité  va  jusqu’à  la  température 
d’ébullition.  En  France,  les  eaux  les  plus  chaudes  sont  celles  de 
Chaudes-Aigues,  marquant  81°,  d’Ax  et  d’Olettc,  77  à 79°.  Les 
eaux  du  grand  Geysir  en  Islande  indiquent  une  température  no- 
tablement supérieure  même  à 100°. 

Voici  au  point  de  vue  chimique  comment  peuvent  se  classer 
les  eaux  minérales. 

Les  eaux  acidulés , caractérisées  par  l’acide  carbonique  libre, 
accompagné  de  plus  ou  moins  de  carbonates. 

Les  eaux  bicarbonatées  alcalines  et  les  bi-carbonatées  alcalino- 
terreuses , se  rattachant  aux  eaux  acidulés,  ainsi  que  les  eaux  bicar- 
bonatées ferrugineuses. 

Les  eaux  silicatées  alcalines,  renfermant  un  silicate  alcalin. 

Les  eaux  ferrugineuses,  qui  se  subdivisent  en  eaux  carbonatées, 
déjà  citées,  en  eaux  crénatées  et  en  eaux  sulfatées  ferrugi- 
neuses. 

Les  eaux  salines,  renfermant  certains  sels  neutres  et  se  subdi- 
visant en  eaux  chlorurées , bromo- chlorurées  et  ioclo-chlorurées,  à 
base  de  soude  ou  de  magnésie;  et  en  eaux  sulfatées  (alcalines,  ma- 
gnésiennes, calciques,  ferrugineuses). 

Les  eaux  sulfureuses , caractérisées  par  la  présence  de  l’hydro- 
gène sulfuré  ou  d’un  sulfure. 

Il  n’est  pas  toujours  facile  de  ranger  une  eau  dans  une  des 
classes  ci-dessus,  car  elle  peut  appartenir  à l’une  et  à l’autre  et  il 
serait  utile  d’admettre  des  classes  mixtes,  telles  que  les  eaux  carbo- 
natées salines.  Beaucoup  d’eaux,  surtout  d’une  faible  minéralisation, 
renferment  divers  principes  en  quantités  à peu  près  égales,  ce  qui 
rend  leur  classement  très  arbitraire. 

Outre  les  éléments  qui  caractérisent  les  eaux  par  leur  abon- 
dance relative,  celles-ci  renferment  une  foule  d’autres  principes 
en  quantités  souvent  impondérables. 

L 'arsenic  existe  en  petite  quantité  dans  un  grand  nombre 
d’eaux,  généralement  à l’état  d’arséniate  de  fer  ; quelquefois  d’ar- 
séniate  de  sodium  (Bourboule). 

Le  fluor  a été  signalé  dans  un  grand  nombre  d’eaux.  (Nicklès  ; 
de  Gouvenain). 

L acide  borique  a été  rencontré  dans  presque  toutes  les  (caux 
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sulfureuses  des  Pyrénées  ; dans  les  eaux  de  Vichy,  de  Royat,  etc. 
Il  est  extrêmement  abondant  dans  les  eauxdes  lagoni  de  Toscane, 
d’où  on  le  retire. 


L 'acide  azotique  est  aussi  un  élément  appartenant  à certaines- 
eaux  minérales.  Il  en  est  de  même  de  Y ammoniaque . 

Yi  alumine,  dont  la  présence  a été  signalée  dans  un  grand 
nombre  d eaux,  ne  paraît  exister  en  quantité  appréciable  que  dans- 
certaines  eaux  sulfatées  à caractère  acide.  Dans  les  autres  cas, 
son  signalement  paraît  dû  à une  erreur  d’observation  ou  bien  à la 
présence  de  matières  en  suspension. 


La  strontiane  accompagne  quelquefois  la  chaux  ; la  baryte 
beaucoup  plus  rarement. 

Le  lithium  est  un  élément  très  fréquent  dans  les  eaux  et  il  est 
relativement  abondant  dans  quelques-unes  d’entre  elles,  princi- 
palement à Bourbonne-les-Bains,  à Vichy,  Royat,  etc. 

Le  césium  et  le  rubidium,  découverts  par  M.  Bunsen  dans  les 
eaux  de  Dürklieim.  et  de  Kreuznach,  se  rencontrent  plus  rare- 
ment. M.  Grandeau  a signalé  leur  présence  surtout  dans  les  eaux 
de  Bourbonne. 

Parmi  les  métaux  dont  on  a signalé  la  présence  dans  les  eaux 
minérales,  le  cuivre  est  le  plus  fréquent  ; le  zinc,  Y étain,  le  plomb, 
le  nickel , Y antimoine,  etc.  ont  aussi  quelquefois  été  indiqués. 
Rappelons  enfin  que  Malaguti  et  Sarzeau  ont  rencontré  de  Yar- 
gent  dans  les  eaux  de  la  mer. 

Beaucoup  d’eaux  renferment  des  macères  organiques  dont  la  na- 
ture est  variable  et  assez  mal  définie.  Berzelius  a désigné  sous 


les  noms  d 'acides  crénique  et  apocrénique  deux  acides  de  nature 
ulmique,  procédant  de  la  cellulose  et  qu’il  a retirés  des  eaux  de 
Porla  en  Suède.  Le  premier  de  ces  acides  est  jaune,  soluble  dans 
l’eau  ainsi  que  ses  sels  alcalins  et  ferreux  ; ces  sels  donnent  avec 
les  sels  de  plomb  un  précipité  jaune,  avec  ceux  de  cuivre,  un  pré- 
cipité vert  et  avec  les  sels  ferriques  un  précipité  rouge;  tous  ces 
précipités  sont  solubles  dans  l’ammoniaque.  Mulder  lui  assigna  la 
composition  C6II603.  Quant  à l’acide  apocrénique,  C12HG013,  il  est 
brun,  moins  soluble  dans  l’eau  et  donne  des  sels  bruns  peu  solubles. 
Berzelius  regardait  ces  acides  comme  azotés.  On  admet  leur  pré- 
sence à l’état  de  sels  ferreux  dans  les  eaux  ferrugineuses  de 
cet  ordre.  Les  dépôts  formés  par  ces  eaux  au  contact  de  l’air  ren- 
fermeraient les  crénate  et  apocrénate  ferriques. 
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On  reg  arde  comme  des  matières  bitumineuses  les  matières  orga- 
niques contenues  dans  les  eaux  d’origine  volcanique. 

Une  des  matières  organiques  les  plus  importantes  des  eaux  mi- 
nérales est  celle  qui  se  rencontre  dans  les  eaux  sulfureuses  et  que 
l’on  a désignée  sous  les  noms  de  barégine  et  de  glairine.  Ces 
matières,  qui  sont  azotées,  se  séparent  lentement  de  l’eau  miné- 
rale après  son  émergence,  en  prenant  une  structure  filamenteuse  ou 
membraneuse  : elles  possèdent  une  consistance  glaireuse,  elles  sont 
onctueuses  au  toucher  et  communiquent  cette  propriété  à l’eau 
elle-même.  En  se  séparant,  elles  occupent  un  volume  considérable, 
qui  se  réduit  fortement  par  la  dessiccation,  et  emprisonnent  du 
soufre  libre  qui  constitue  souvent  plus  de  la  moitié  de  leur  poids. 
Elles  renferment  une  très  forte  proportion  de  silice,  du  fer  et  des 
traces  d'iode.  Ces  matières  sont  souvent  blanches  ; d’autres  fois, 
grises,  roses,  vertes  ou  noires.  Cette  dernière  coloration  est  due 
à du  sulfure  de  fer. 

La  matière  organique  des  eaux  sulfureuses  acquiert  souvent  une 
structure  organisée,  formant  des  filaments  légers  qui  offrent  sous 
le  microscope  l'aspect  de  tubes  cylindriques.  Fontan  a désigné 
cette  matière  sous  le  nom  de  sulfuraire. 

126.  Eaux  acidulés  et  alcalines.  — Ce  sont  les  eaux  dont  l’a- 
cide carbonique  est  l’élément  caractéristique.  Elles  sont  gazeuses , 
c’est-à-dire  que,  arrivées  à l’air,  elles  abandonnent  le  gaz  dissous, 
qui  s’échappe  en  bulles  plus  ou  moins  abondantes;  cette  effer- 
vescence est  généralement  plus  vive  par  l’agitation-.  Leur  saveur, 
primitivement  acidulé,  ne  tarde  pas  à disparaître  et  à faire  place  le 
plus  souvent  à une  saveur  alcaline.  Ces  eaux  renferment  toujours 
des  matières  salines  à coté  du  gaz  acide  carbonique.  Aussi  a-t-on 
l’habitude  de  ranger  sous  cette  dénomination  des  eaux  qui,  outre 
1 acide  carbonique,  renferment  une  proportion  plus  ou  moins 
forte  d autres  principes,  tels  que  les  carbonates  alcalins,  les  car- 
bonates alcalino-terreux,  le  carbonate  ferreux  ; ces  derniers  car- 
bonates ne  sont  dissous  qu’à  la  faveur  du  gaz  carbonique  en 

excès  et  se  déposent  plus  ou  moins  complètement  par  l’exposition 
à l’air. 

Les  eaux  gazeuses  sont  généralement  froides.  Parmi  les  eaux, 
assez  rares,  dont  la  minéralisation  est  due  presque  uniquement  à 
1 acide  carbonique,  nous  citerons  celle  de  Saint-Pardoux,  près 
Bourbon-1  Archambault  (Allier)  qui,  pour  un  résidu  fixe  de  0er,  1 57 
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par  litre,  renferment  2gt,2;>4  d’acide  carbonique,  soit  lm125  de  gaz; 
le  résidu  fixe  est  formé  pour  moitié  de  carbonate  alcalino-terreux 
et,  pour  le  reste,  de  silice,  de  sulfates  et  de  chlorures. 

Nous  envisagerons  comme  eaux  acidulés  proprement  dites 
celles  dans  lesquelles  les  carbonates  alcalino-terreux,  de*  calcium 
et  de  magnésium,  l’emportent  sur  les  carbonates  alcalins,  classant 
comme  eaux  acidules-alcalines  celles  dont  la  minéralisation  fixe 
est  surtout  due  aux  carbonates  alcalins. 

A coté  des  eaux  de  celte  nature  s’en  rangent  d’autres  qui,  oulre 
les  carbonates  ci-dessus,  renferment,  en  quantités  à peu  près 
égales  ou  supérieures,  des  sels  neutres,  surtout  des  chlorures. 
Ce  sont  les  eaux  bicarbonatées  salines. 

La  plupart  des  eaux  acidulés  produisent  à leur  émergence  un 
bouillonnement  plus  ou  moins  tumultueux  produit  par  le  dégage- 
ment d’une  partie  du  gaz  carbonique  sous  l’influence  de  la  dimi- 
nution de  pression  éprouvée  par  l’eau  en  arrivant  à la  surface.  On 
utilise  dans  certains  établissements  thermaux  le  gaz  ainsi  dégagé, 
pour  l’administrer  en  bains  ou  en  douches  dans  des  appareils 
spéciaux.  A Vichy,  le  gaz  carbonique  abandonné  par  l’eau  est 
employé  pour  la  préparation  du  bicarbonate  de  sodium. 

Nous  donnons  ci-dessous  quelques  exemples  d’eaux  minérali- 
sées par  l’acide  carbonique  et  les  bicarbonates.  Le  premier  tableau 
renferme  des  eaux  dans  lesquelles  dominent  les  bicarbonates 
alcalins 

Le  second  tableau  reproduit  l’analyse  de  quelques  eaux  plus 
particulièrement  calciques  ; dans  le  troisième  enfin  sont  consignées 
celles  d’eaux  bicarbonatées  et  salines  ; ces  dernières  appartien- 
nent surtout  au  massif  de  l’Auvergne. 


bicarbonatées  alcalines. 
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II.  — Eaux  bicarbonatées  calciques. 


CHATELDON. 

CONDILEAC. 

SAINT-GALMIEK 

(source  radoit). 

Acide  carbonique  libre. 

K»'- 

2.230 

T.  096 

pr. 

3.000 

Bicarbonate  de  calcium 

1.427 

1 . 359 

1 .020 

— de  magnésium. . 

0.367 

0.035 

0.420 

— de  strontium  . . 

? 

)) 

traces. 

— de  sodium 

0.629 

0.166 

0.560 

— de  potassium. . . 

0.092 

traces. 

0.020 

— ferreux .. 

0.037 

0.010 

)) 

Sulfate  de  sodium 

0.035 

0.175 

0.200 

— de  calcium 

» 

0.053 

Phosphate  de  sodium 

0.1 17 

)) 

» 

Arséniate 

traces. 

)) 

» 

Chlorure  de  sodium 

— de  magnésium 

0.016 

» 

0.150 

» 

0.480 

Silice . . . 

.0.100 

0.245  (1) 

0.134  (1) 

Azotates  alcalins 

» 

traces. 

0.055 

Iodure 

» 

traces. 

)) 

Matière  organique.. 

traces. 

traces. 

» 

.2.820 

(Bouquet). 

2.193 

(0.  Henry). 

2.889 

(O.  Henry). 

(1)  Avec  alumine. 

Il  y aurait  bien  des  réserves  à faire  sur  les  résultats  consi- 
gnés dans  ce  tableau,  qui  montre  néanmoins  que  c’est,  avec 
l'acide  carbonique,  le  carbonate  calcique  qui  est  le  principe 
dominant. 

C’est  généralement  aux  deux  catégories  ci-dessus  qu'appar- 
tiennent les  eaux  de  table.  La  plupart  des  autres  eaux  minérales 
doivent  plutôt  être  regardées  comme  des  eaux  médicinales , ainsi 
que  quelques-unes  des  eaux  citées  dans  le  premier  tableau, 
notamment  celles  de  Vichy. 

Certains  lacs  de  l’Égypte,  de  la  Hongrie,  des  bords  de  la  mer 
Caspienne  paraissent  renfermer  du  carbonate  neutre  ou  du 
■sesquicarbonale  de  sodium  (natron).  Il  n’en  est  cependant  pas 
toujours  ainsi  et  l’analyse  d’une  eau  d’un  lac  d’Égypte  y a montré 
la  présence  de  bicarbonates  alcalins  et  alcalino-terreux,  en  même 
temps  que  celle  de  chlorure  de  sodium;  c’est  donc  une  eau  bicar- 
bonatée saline  (Ed.  Willm). 


III.  — Eaux  bicarbonatées  et  chlorurées. 
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1)  Observé  par  M.  Carnot.  — (2)  Dont  0,1600  de  silicate  de  sodium. 
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On  remarquera  la  teneur  de  l’eau  de  la  Bourboule  en  arséniate 
de  sodium.  L activité  thérapeutique  de  ce  principe  minéralisateur 
lait  de  1 eau  de  la  Bourboule  une  eau  médicinale  occupant  une 
place  toute  spéciale  parmi  les  eaux  minérales. 

L’eau  de  Chatel-Guyon  (Puy-de-Dôme),  se  distingue  des  autres 
du  même  groupe  en  ce  qu’elle  est  plus  nettement  caractérisée 
comme  eau  saline  magnésienne . 

Toutes  les  eaux  riches  en  carbonate  calcique  laissent  déposer 
une  grande  partie  de  ce  sel,  lorsque  l’acide  se  dégage  à l'air,  sous- 
trait à la  pression  qui  le  maintenait  dissous,  en  même  temps  que 
le  carbonate.  Ce  dépôt  se  produit  lentement  à l'émergence  des 
sources,  quelquefois  sous  forme  de  boues,  le  plus  souvent  en  con- 
crétions compactes  ou  travertins  qui  finissent  par  constituer  de 
véritables  roches.  Lorsque  le  dégagement  de  gaz  est  facilité  par 
l’agitation,  telle  qu’une  chute  en  cascade,  le  dépôt  se  fait  rapide- 
ment et  les  premières  portions  déposées  renferment  presque  tout 
le  fer,  sous  forme  de  sesquioxyde  hydraté.  Les  objets  exposés 


dans  une  semblable  t3au  se  recouvrent  d’une  incrustation  de  cal- 
caire, qui  est  tout  à fait  blanche  si  l’eau  s’est  préalablement  dé- 
pouillée du  fer  qu’elle  renferme.  Les  eaux  les  plus  connues  de  ce 
genre  sont  celles  de  Saint-Allyre,  à Clermont-Ferrand. 

C’est  au  même  phénomène,  mais  plus  lent,  que  sont  dues  les 
stalactites. 

Les  concrétions  déposées  par  les  eaux  calcaires  renferment, 
outre  le  carbonate  de  calcium,  celui  de  magnésium,  de  fer,  de 
l’arsenic  et  divers  métaux  primitivement  dissous  dans  l’eau,  et 
Ton  y retrouve  plus  facilement  par  l’analyse,  que  dans  l’eau  elle- 
même,  les  principes  très  peu  abondants  de  ces  eaux. 

127.  Eaux  alcalines  silicatées.  — Ces  eaux,  beaucoup  moins 
fréquentes  que  les  eaux  alcalines  carbonatées,  présentent  toujours 
une  minéralisation  très  faible  et  sourdent  de  terrains  granitiques. 
Leur  principal  représentant  est  l’eau  de  Plombières,  et  il  faudrait 
sans  doute  envisager  comme  telles  la  plupart  des  eaux  thermales 
faiblement  minéralisées.  De  ce  nombre  sont  les  eaux  thermales 
sulfureuses  des  Pyrénées,  dont  il  sera  question  plus  loin. 

Voici  quelle  est  la  composition  des  eaux  de  quelques  sources  de 
Plombières,  d’après  des  analyses  faites  en  1881  (Ed.  Willm). 
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Composition  des  eaux  de  Plombières  (Vosges). 


SOURCE 

vaCquelin. 

BAIN 

ROMAIN  N°  S. 

SOURCE 

nu  CRUCIFIX. 

RA  IN 

DES  DAMES. 

SAVON- 

neusen°5. 

Température 

64°,  G 

gl\ 

66° 

PI'- 

47°, 5 

pr. 

52°, 5 

P»’- 

30°,  5 . 

cri* 

r> 1 • 

Acide  carbonique  libre 

0.0131 

0.0150 

0.0098 

0.0287 

0.0215 

Carbonate  (1)  de  sodium. . 

0 .0565 

0.0496 

0.0604 

0.0424 

0.0158 

— de  calcium .... 

0.0205 

0.0190 

0.0171 

0.0221 

0.0221 

— de  magnésium. 

0.0009 

0.0008 

0.0007 

0.0038 

0.0060 

ferreux 

traces. 

0.0008 

0.0004 

0.0009 

traces. 

Silicate  de  sodium  SiO;îNa5. 

0.0562 

0.0466 

0.0493 

0.0309 

0.0159 

Silice  en  excès  sur  le  sili- 

caLe  neutre 

0.0707 

0.0653 

0.0629 

0.05)8 

0.0319 

Sulfate  de  sodium 

0.1226 

0.1032 

0.1010 

0.0900 

0.0333 

— de  potassium 

0.0112 

0.0124 

0.0103 

0.0096 

0.0071 

Chlorure  de  sodium 

0.0142 

0.0103 

0.0119 

0.0099 

0.0074 

de  lithium 

traces. 

traces. 

0.0001 

Iraces. 

Iraces. 

Azolate  de  sodium 

0.0080 

0.0080 

0.0056 

0.0036 

0.0041 

Arséniale  de  sodium 

0.0002 

0.0004 

0 0002.5 

0.0002.5 

traces. 

Fluorure  de  calcium 

traces. 

traces. 

traces. 

traces. 

traces. 

Ac.  borique.  Ammoniaque. 

traces  faibles  ou  douteuses. 

Matière  organ.  et  pertes.. . 

0 . 0055 

0.0028 

0.0055.5 

0.0088.5 

0.0095 

Poids  du  résidu  par  litre. . 

0.3665 

0.3182 

0.3255 

0.2741 

0.1531 

(I)  A l’état  de  bicarbonates 

dans  l’eau 

• 

« 

128.  Eaux  ferrugineuses.  — Presque  toutes  les  eaux  renfer- 
ment des  traces  de  fer  en  dissolution,  et  ce  métal  peut  procurer  à 
l’eau  des  propriétés  thérapeutiques,  lorsqu'il  y est  contenu  sous  un 
certain  état  et  dans  une  certaine  proportion,  dont  l’importance 
est  en  quelque  sorte  liée  aux  autres  principes  minéralisateurs. 

Les  eaux  ferrugineuses  sont  généralement  froides;  d’autres  sont 
tièdes  ou  thermales  ; l’eau  ferrugineuse  de  Luxeuil  marque  35°. 
Elles  sont  toutes  très  altérables  à l’air,  car  le  fer  y est  toujours 
contenu  à l’état  de  sel  ferreux  qui,  s’oxydant  à l’air,  laisse  déposer 
de  1’  oxyde  ferrique  sous  forme  d’un  dépôt  ocracé  quelquefois  très 
adhérent  aux  parois  des  vases  qui  reçoivent  l’eau. 

Les  eaux  ferrugineuses  se  reconnaissent  par  l’emploi  des  réac- 
tifs habituels  de  ce  métal  ; elles  brunissent  par  le  sulfhydrate 
d’ammonium,  donnent  une  coloration  bleue  avec  le  cyanure  jaune, 
après  avoir  été  acidulées;  elles  se  colorent  en  noir  par  le  tannin 
de  la  noix  de  galle  ou  d’autres  tannins,  tel  que  celui  que  renferme 
le  vin  rouge;  aussi  celui-ci  prend-il  souvent  une  teinte  d’encre  par 
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json  mélange  avec  une  eau  ferrugineuse.  Les  eaux  ferrugineuses 
possèdent  une  saveur  particulière,  désagréable,  dite  atramantaire, 
qui  quelquefois  est  masquée  par  les  principes  qui  accompagnent 
le  fer,  par  exemple,  l'acide  carbonique! 

On  admet  trois  classes  d’eaux  minérales  ferrugineuses  : 

1°  Les  eaux  ferrugineuses  carbonatées ; 2°  les  eaux  crénatées ; 
3°  les  eaux  sulfatées. 

Eaux  carbonatées.  — Ce  sont  les  meilleures  eaux  ferrugineuses. 
Elles  sont  d’une  digestion  plus  facile  et  possèdent  une  saveur 
moins  marquée  que  les  autres.  Elles  sont  d’autant  plus  stables 
qu’elles  sont  plus  chargées  d’acide  carbonique  et  que  le  car- 
bonate ferreux  y est  associé  à une  plus  grande  quantité  d’autres 
carbonates,  ceux-ci  maintenant  l’acide  carbonique  plus  long- 
temps en  dissolution.  Quelques-unes  des  eaux  carbonatées  que 
nous  avons  fait  connaître  sont  en  même  temps  ferrugineuses. 

Comme  exemples  d’eaux  ferrugineuses  carbonatées,  nous  don- 
nerons le  tableau  suivant  : 


0UE7.ZA 

(C  0 H S E). 

sommai 

(alsace). 

SCUWALDACH 

(nassau). 

niPPOLMAC 

(dade). 

SP1 

(belgiqce). 

Acide  carbonique  libre. . . . 

pr. 

0.5410 

2.5877 

pr. 

1.9198 

pr- 

2.0012 

pr- 

2.5728 

Bicarbonate  ferreux 

0.1766 

0.0320 

0.0838 

0.1229 

0 . 1965 

— manganeux. . . 

traces. 

» 

0.0184 

U.0030 

0.0039 

— de  calcium... 

0 . 8670 

0.6981 

0.2213 

1.4541 

0.0405 

de  magnésium 

0.1120 

0.2692 

0.2122 

0.1042 

0.0183 

de  sodium. . . . 

» 

1.0310 

0.0206 

)) 

0.1222 

— de  lilhium. . . . 

traces. 

0.0089 

» 

» 

traces. 

— de  potassium. 

» 

» 

» 

)) 

0.0118 

Sulfate  de  calcium 

0.0210 

» 

)) 

0.0576 

)) 

— de  magnésium.... 

» 

)) 

)> 

0.1822 

)> 

— de  sodium 

» 

0 . 0093 

0.0078 

1.0588 

0.0232 

— de  potassium 

» 

0.1147 

0.0037 

0.0464 

» 

Chlorure  de  sodium 

0.0060 

0.1343 

0.0067 

)) 

0.0540 

— de  magnésium.. 

)) 

)) 

» 

0.0687 

» 

Silice 

0.0040 

0.0567 

0.0321 

0.0973 

0.0190 

Alumine 

traces. 

0.0062 

» 

0.0173 

0.0143 

Acide  arsénique 

traces. 

traces. 

)) 

traces. 

» 

— phospborique 

traces. 

traces. 

traces. 

traees. 

traces. 

— borique 

» 

traces. 

» 

» 

» 

Fluorure  de  calcium 

traces. 

)) 

» 

)) 

» 

Matières  organiques 

inclét. 

)) 

traces. 

traces. 

indét. 

1.1866 

(Poggiale) 

2.3604 

(Opperm.). 

0.6066 

(Frésenius). 

3.2125 

(Bunssn). 

0.5037 

EAUX  SALINES. 
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Le  manganèse  et  des  traces  d’aciclc  phosphoriqué  et  d’arsenic 

accompagnent  fréquemment  le  fer. 

E\ux  crénatées.  — Dans  ces  eaux,  le  fer  est  combiné  à une  ma- 
tière organique  que  Berzelius  a nommée  acide  crénique  (p.  229), 
mais  il  est  probable  que  les  auteurs  qui  se  sont  occupés  de  cette 
classe  d’eaux  ferrugineuses  y ont  souvent  admis  la  présence  de 
cet  acide  sans  démonstration  suffisante.  La  principale  eau  de  cet 
ordre  qui  se  rencontre  en  France  est  celle  de  Forges  (Seine-infé- 
rieure). L’eau  de  la  source  Cardinale,  pour  un  résidu  de  0gr,27(L 
renferme  (P, 098  de  crénate  de  fer  (Girardin  et  Morin). 

Eaux  sulfatées  ferrugineuses.  — Ces  eaux,  assez  peu  fréquentes, 
- sont  généralement  plus  chargées  de  fer  que  les  précédentes. 

Elles  ont  une  saveur  très  prononcée  due  au  sulfate  ferreux  et  se 
: troublent  à l’air  en  laissant  déposer  un  précipité  ocreux  de  sous- 
sulfate  ferrique.  Elles  ont  une  réaction  acide  et  renferment,  outre 
le  sulfate  ferreux,  plus  ou  moins  de  sulfate  d’aluminium.  On  ren- 
contre de  semblables  eaux  à Passy  et  à Auteuil  (Paris).  D’après 
O.  Henry,  l’eau  d’ Auteuil  renferme  0gr,220  de  sulfate  ferreux  et 
0gr,495  de  sulfate  d’aluminium.  Certaines  eaux  ferrugineuses  dans 
la  région  de  Bagnères-de-Luchon  sont  aussi  minéralisées  par  du 
sulfate  ferreux;  ainsi  l’eau  de  la  source  de  Salles,  qui  est  acide, 
renferme  0gr,030  de  sulfate  ferreux  pour  une  minéralisation  totale 
de  0sr,320  par  litre  (Willm). 

Au  nombre  des  eaux  classées  comme  sulfatées  ferrugineuses  se 
trouve  l’eau  de  Cransac  (Aveyron)  dans  laquelle  les  analyses  de 
O.  Henry  avaient  accusé  0gr,750  de  sulfate  ferroso-ferrique,  tan- 
dis que  celles  de  Rivot  n’y  décèlent  pas  trace  de  fer,  ce  qui  a été 
confirmé  par  des  analyses  plus  récentes. 

L’eau  de  Cransac  est  le  résultat  du  lavage  naturel  des  cendres 
de  pyrites  en  combustion  depuis  des  siècles.  On  devrait  donc  s’at- 
tendre à y trouver  du  fer,  mais  celui-ci  par  une  suroxydation  à 
l’air  en  présence  de  roches  dolomitiques,  est  précipité  tota- 
lement tandis  que  le  sulfate  de  manganèse  reste  dissous.  On 
trouvera  la  composition  de  cette  eau  plus  loin  (eaux  sulfatées 
calciques). 

129.  Eaux  salines.  — On  les  partage  en  eaux  chlorurées  et  sul- 
fatées. Ces  deux  classes  se  subdivisent  suivant  l’élément  basique 
prédominant,  sodium,  magnésium,  calcium.  En  outre,  on  dis- 
tingue dans  les  eaux  chlorurées  celles  qui  renferment  en  quantité 
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appréciable  le  brome  ou  l’iode  ; ce  sont  les  eaux  chloro-bromurccs 
et  chloro-io durées. 

Le  chlorure  le  plus  abondant  dans  les  eaux  chlorurées  est  le 
chlorure  de  sodium.  Ce  sel  forme  des  couches  puissantes  dans 
certains  terrains  triasiques,  accompagné  de  marnes  et  de  gypse; 
aussi  le  sulfate  calcique  accompagne-t-il  presque  toujours  le  chlo- 
rure de  sodium.  A celui-ci  s’ajoutent  les  chlorures  de  magnésium, 
de  calcium,  de  potassium  et  autres  métaux  alcalins  plus  rares.  La 
richesse  des  eaux  de  ce  genre  en  chlorures  est  très  variable, 
comme  on  le  verra  dans  le  tableau  que  nous  donnons  de  la  com- 
position de  quelques-unes  d’entre  elles.  Il  en  est,  comme  celles 
de  Salies  de  Béarn,  qui  constituent  des  solutions  d’une  grande 
concentration  et  servent  à l’exploitation  du  sel  de  cuisine. 

Par  la  concentration  des  eaux  salines,  le  chlorure  de  sodium  se 
dépose  en  partie  et  les  éléments  les  moins  abondants  s’accumu- 
lent dans  les  eaux  mères,  tels  sont  les  bromures  et  les  iodures, 
les  sels  de  lithium,  etc.  Le  sulfate  de  calcium  disparaît  totalement 
et  les  rapports  de  solubilité  sont  profondément  modifiés.  Aussi 
les  eaux  mères  ont-elles  une  composition  très  différente  de  celle 
de  l’eau  primitive,  et  sont-elles  douées  de  propriétés  thérapeutiques 
bien  plus  marquées.  Les  eaux  mères  de  Kreuznach  et  de  Salies 
de  Béarn  sont  des  exemples  de  semblables  eaux.  Nous  ferons  re- 
marquer que  l'eau  de  Kreuznach  est  exempte  de  sulfates  et  ren- 
! ferme  par  litre  lisr,8i  de  matières  salines,  dont  9gr,5  de  chlorure 
de  sodium  et  lsr,73  de  chlorure  de  calcium. 

COMPOSITION  DES  EAUX  MÈRES  DE 


Kreuznach. 

Salies  de  Béarn, 

Chlorure  de  calcium 

» 

— de  magnésium 

3.0052 

231.8143 

de  sodium 

7.8567 

44.1722 

— de  potassium. ........ 

2 . 2525 

35.8271 

— de  lithium 

1 .0504 

— de  rubidium 

traces. 

Bromure  de  magnésium 

2.6000 

10.3132 

— de  sodium 

8.7000 

» 

Iodure  de  sodium 

0.0180 

Sulfate  de  potassium 

21.8300 

— de  sodium 

17.8133 

— de  magnésium 

15.0552 

231.8444 

377.8957 

(Osann). 

(Willm). 
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Lo  plus  ou  moins  de  concentration  qu’on  a fait  subir  à l’eau 
influe  évidemment  sur  celte  composition. 

Les  eaux  chlorurées  froides  sont  souvent  très  chargées  de 
gaz  carbonique,  telles  sont  celles  de  Naulieim  près  Francfort,  de 
Kissingen  en  Bavière,  de  Hombourg  (liesse),  etc. 

Parmi  les  eaux  bromo-iod urées,  il  faut  mentionner  l’eau  de 
Clialles  (Savoie),  classée  comme  eau  sulfureuse. 

130.  Eau  de  mer.  — L’eau  de  mer  n’est  autre  qu’une  eau  miné- 
rale chlorosodique,  renfermant  en  même  temps  du  sulfate  de 
magnésium,  auquel  elle  doit  son  amertume.  Elle  contient  de  25  à 
28  grammes  de  chlorure  de  sodium  et  de  3 à 4 grammes  du  sul- 
fate de  magnésium  par  litre,  avec  des  sels  de  potassium  et  de  cal- 
cium, ainsi  que  des  bromures  et  des  traces  d’iodures.  On  v ren- 
contre, en  outre,  des  traces  de  phosphates  et  d’arséniates;  du 
lithium,  du  césium  et  du  rubidium.  Enfin  MM.  Malaguti,  Durocher 
et  Sarzeau  y ont  rencontré  des  traces  de  chlorure  d’argent.  De^ 
plus,  les  cendres  des  plantes  marines  renferment  des  traces  d’ar- 
gent, de  cuivre,  de  plomb,  de  zinc,  de  cobalt,  de  nickel  que  ces 
plantes  avaient  évidemment  empruntés  à l’eau. 

Dans  le  voisinage  des  côtes,  l’eau  de  mer  renferme  une  petite' 
quantité  de  carbonate  de  calcium  ; elle  ne  contient  des  gaz  en 
dissolution  que  dans  le  voisinage  de  la  surface  ; l’acide  carbo- 
nique oscille  entre  2 et  40  centimètres  cubes  par  litre;  l’azote  entre 
12  et  17  centimètres  cubes  et  l’oxygène  entre  1 et  3 centimètres 
cubes.  La  composition  de  l'eau  de  mer  n’est  pas  uniforme.  Dans 
l’Atlantique,  la  minéralisation  totale  varie  de  32  à 38  grammes 
par  litre;  dans  le  Pacifique,  de  32  à 34  grammes;  dans  la  Méditer- 
ranée, de  29  à 40  grammes.  Elle  est  plus  forte  à l’équateur  que 
dans  le  voisinage  des  pôles. 

Les  mers  intérieures,  telles  que  la  mer  Noire,  la  Baltique,  la 
Caspienne,  sont  beaucoup  moins  chargées  de  matières  salines.  Le 
tableau  qui  suit  donnera  une  idée  de  ces  divergences. 

La  Mer  Morte , dont  le  tableau  comprend  aussi  la  composition, 
est  un  lac  salé,  situé  à un  niveau  inférieur  à celui  de  la  Méditer- 
ranée, dans  une  contrée  riche  en  dépôts  salifères,  en  Palestine. 
Elle  est  beaucoup  plus  chargée  de  sels  dans  le  fond  qu'à  la  sur- 
face, ainsi  que  l’ont  fait  ressortir  les  analyses  de  M.  Terreil.  Elle 
est  très  riche  en  bromures  et  ne  peut  pas  être  assimilée  à l’eau  de 
mer  proprement  dite. 


Composition  de  l'eau  de  mer*  (Rapportée  h 1 litre). 


EAU  DE  MED 


241 


I.  — Chimie  minérale 


16 
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Eaux  sulfatées.  — Les  sulfates  qui  minéraüscnt  ces  eaux  sont 
ceux  de  sodium,  de  magnésium  et  de  calcium.  Elles  sont  plus  ou 
moins  purgatives;  nous  donnons  ici  la  composition  des  eaux  les 
plus  connues  de  la  catégorie  des  eaux  sulfatées  alcalines  et 
magnésiennes.  Toutes  ces  eaux  sont  froides. 


Eaux  sulfatées  sodiqucs,  magnésiennes. 


SEDLITZ 
(n  0 H Ê M e). 

SAIDSClliiTS 

(iiohêue). 

pult.na 

(hohême). 

HUNYADI- 
JAXOS 
(h  O .N  G n 1 e). 

Température 

Sulfate  de  magnésium 

— de  sodium 

— de  potassium 

— de  lithium 

— de  calcium 

— de  strontium 

— de  baryum 

Chlorure  de  magnésium 

— de  sodium 

Carbonate  de  magnésium 

— de  calcium 

— de  strontium 

— ferreux 

— manganeux 

— de  sodium 

Silice 

Crénate  de  magnésium 

Phosphate  de  potassium 

Iodures  et  bromures 

Total  des  sels  par  litre.. . . 
Acide  carbonique  libre 

15° 

20. 810 
5.180 
0.570 

» 

0.830 

» 

» 

0.138 

» 

0.036 

0.760 

0.008 

0.007 

)> 

)) 

» 

* 

)> 

» 

)) 

15°, 6 

10.9592 

6.4940 

0.5334 

» 

1 .3122 

» 

» 

0.6492 

» 

0.1389 

» 

» 

0.2825 

» 

» 

» 

0.2778 

» 

traces. 

7°5 

12! 1209 
16.1200 
0 . 6245 
0.0004 
0.3385 
0.0028 
0.0001 
2.2606 
» 

0.8339 

0.1003 

» 

0.0229 

» 

0.0026 

» 

» 

0.0132 

» 

7 à 13° 

22.3500 

22.5514 

0.1206 

)) 

)) 

)) 

» 

» 

1.7048 

)) 

0 . 5533 
0.0207 
0.0004 

» 

0.4777 

0.0106 

» 

» 

» . 

28.339 

0.450 

(Steinmanu). 

20.6472 

0.1245 

(Berzelius). 

32.4407 

0.8069 

(Struve). 

47.7895 

0.5226 

(Buusen). 

L’eau  de  Montmirail  (Vaucluse)  est  en  France  le  seul  repré- 
sentant des  eaux  fortement  sulfatées  alcalines  et  magnésiennes. 
Elle  renferme,  d’après  O.  Henry,  un  résidu  salin  de  17  gram- 
mes, dont  9sr,3  de  sulfate  de  magnésium,  5 grammes  de  sulfate 
de  sodium  et  1 gramme  de  sulfate  de  calcium,  plus  1 gramme 


environ  de  chlorures. 


Parmi  les  eaux  riches  en  sulfate  de  magnésium,  citons  encore 
les  eaux  d’Epsom,  en  Angleterre. 

Les  eaux  sulfatées  calciques , c’est-à-dire  celles  qui  sont  surtout 
minéralisées  par  le  sulfate  de  calcium,  sont  plus  fréquentes  que 
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les  eaux  sulfatées  alcalines.  Elles  sont  faiblement  carbonatées  et 
I très  pauvres  en  sels  alcalins;  le  sulfate  de  magnésium  y existe 
toujours  en  quantité  notable.  En  France,  on  rencontre  ces  eaux 
dans  les  Vosges  et  dans  les  Pyrénées;  les  premières  sont  froides, 
et  les  plus  connues  sont  celles  de  Martigny,  de  Contrexéville  et 
de  Vittel.  Celles  des  Pyrénées  sont  généralement  thermales  ou 
tempérées  (Bagnères-de-Bigorre,  Gapvern,  Encausse,  Aulus, 
Audinac,  etc.). 

Les  eaux  de  Batli,  en  Angleterre,  sont  des  eaux  sulfatées  calci- 
ques thermales.  Leur  température  est  de  46°  et  leur  minérali- 
sation totale  de  2 grammes  environ,  avec  1er, 14  de  sulfate 
calcique. 

Eaux  sulfatées  calciques. 


BAGX.-DE-D1G0RUE 

/ 

CAPVERN 

VITTEL 

SOURCE  SALIES. 

(hount-caoute). 

GRANDE  SOURCE. 

SOURCE  SALÉE.  ; 

Température 

50°, 6 

24° 

11° 

11°, 6 

Acide  carbonique  libre 

ST- 

sr- 

gr. 

f?r- 

)> 

0.0129 

0.0638 

» 

Carbonate  de  calcium 

0.0864 

0.0688 

0.2839 

0.3188 

— de  magnésium . . 

0.0021 

0.0042 

0.0043 

0.0228 

— ferreux  et  man- 

ganeux  

0.0012 

0.0004 

0.0017 

0.0005 

Phosphates,  fluorures,  alu- 

mine 

)) 

» 

traces. 

0.0014 

Silicate  de  magnésium 

0.0360 

0.0104 

0.01 17 

» 

— de  sodium 

» 

» 

0.0162 

0.0342 

— de  potassium 

» 

» 

0.0109 

0.0110 

Silice  en  excès 

0.0278 

0.0090 

0.0022 

0.0019 

Sulfate  de  calcium 

1.8360 

1.1237 

0.6039 

1.4215 

— de  magnésium 

0.3840 

0.3322 

0.2393 

0.8216 

— de  sodium 

0.0178 

0.0063 

» 

» 

— de  potassium 

» 

0.0046 

» 

» 

— de  lithium 

0.0008 

traces. 

0.0003 

traces. 

Chlorure  de  sodium 

0.1814 

0.0128 

» 

0.0153 

— de  magnésium  .. . 

» 

» 

0.0031 

» 

— de  potassium. . . . 

0.0103 

)) 

» 

)) 

Azotate  de  sodium 

traces. 

0.0020 

)) 

» 

Arséniate 

0.0003 

traces. 

)) 

)) 

Cuivre 

» 

traces. 

» 

» 

Matière  organique  et  eau  du 

résidu  à 200° *. 

0.0119 

0.1060 

0.0115 

0.0118 

Total  par  litre 

2. 3960 

1.7004 

1.1930 

2.6410 

(Willm). 

(Willm). 

(Wi 

lm)T~" 
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131.  Eaux  sulfureuses.  — Ces  eaux  sont  minéralisées  par  du 
sulfure  de  sodium  ou  du  sulfure  de  calcium,  quelquefois  par  du 
gaz  hydrogène  sulfuré.  Elles  possèdent  une  odeur  plus  ou  moins 
prononcée  d’œufs  pourris  et  une  saveur  hépatique.  Elles 
donnent  avec  les  sels  de  plomb,  d’argent,  etc.,  un  précipité  de 
sulfure  métallique,  quelquefois  seulement  une  coloration  jaune 
brun.  Un  assez  grand  nombre  d’eaux  possèdent  à leur  émer- 
gence, au  moins  par  moments,  une  odeur  sulfureuse  très  fugitive 
due  à des  traces  de  gaz  sulfhydriquc;  l’eau  de  Jtoyat  est  dans  ce 
cas;  mais  on  ne  peut  l’envisager  comme  sulfureuse. 

On  divise,  d’après  Eontan,  les  eaux  sulfureuses  en  eaux  sulfu- 
reuses naturelles  ou  primitives , et  en  eaux  sulfureuses  acciden- 
telles. Les  premières  sourdent  de  terrains  primitifs,  et  sont 
généralement  thermales.  Les  autres  sont  froides  et  salines,  et 
appartiennent  aux  terrains  secondaires  ou  tertiaires.  On  admet 
que  le  sulfure  qu’elles  renferment  résulte  d’une  réduction 
des  sulfates  par  le  contact  des  matières  organiques  ; 'elles  ren- 
ferment généralement  du  sulfure  de  calcium  ou  de  l'hydrogène 
sulfuré. 

Eaux  sulfureuses  primitives.  — Toutes  les  eaux  sulfureuses 
des  Pyrénées  font  partie  de  cette  classe.  Elles  sont  toutes  ther- 
males et  leur  thermal! té  est  comprise  entre  30°  et  78°.  On  ne  peut 
guère  en  citer  que  deux  qui  soient  froides,  Labassère  (12°)  et 
Gazost  (12°  à 14°).  Les  plus  chaudes  sont  celles  d'Ax,  d’Olette 
(77°-79),  d’Amélie-les-Bains  (62°),  etc.  La  minéralisation  totale 
est  toujours  faible  (0gr,2  à 0gr,4  par  litre);  la  sulfuration  va  pour 
certaines  sources  jusqu’à  0gr,(J78  de  sulfure  de  so'dium. 

Quelle  est  la  nature  du  principe  sulfuré  des  eaux  sulfureuses 
naturelles  ? L’odeur  à peu  près  nulle,  que  possèdent  ces  eaux  à 
leur  émergence,  éloigne  l’idée  de  l’hydrogène  sulfuré  libre  et  ce 
n’est  que  par  l’ébullition  que  l’odeur  de  ce  gaz  se  manifeste.  Les 
gaz  émis  à la  source  sont  de  l'azote  avec  très  peu  d’hydrogène 
sulfuré;  ils  ne  renferment  en  général  que  peu  d’acide  carbonique, 
la  petite  quantité  de  ce  gaz  qui  se  trouve  dans  l'eau  restant 
dissoute.  L'oxygène  ne  peut  pas  s’y  rencontrer. 

Dans  beaucoup  d’établissements  thermaux,  on  utilise  ces 
vapeurs  en  inhalations. 

Le  tableau  suivant  indique  cette  sulfuration,  en  même  temps 
que  la  température  pour  les  principales  sources  des  Pyrénées  : 
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LOCALITÉS. 

NOMS  DES  SOURCES. 

TEMPÉRATURE. 

SULFURE  DE  SODIliU 
Na2S  par  litre 

! Amélie-Jes-Bains ... 

Grand  Escaldadou. 

0 

61 

0.0205 

Petit  Escaldadou. 

62 

0.0217 

Manjolet. 

46 

0.0135 

Rossignol  supérieur. 

77.5 

0.0224 

Viguerie. 

73.8 

0.0226 

1 Barèges 

Tambour. 

44.5 

0.0390 

Caulerels 

César  (Pauze  nouveau). 

47 

0.0246 

Eaux-Bonnes 

Vieille. 

32 

0.0219 

j Eaux-Cbaudes 

Le  Rey. 

33.5 

0.0088 

Gazosl . . 

Burgade.  < 

12  à 14° 

0.0057 

Labassère 

— 

11°, 6 à 13°, 7 

0.0450 

Lucbon 

Pré  n°  1. 

62 

0.0753 

j 

Bayen. 

64.5 

0.0763 

— 

Reine. 

57 .5 

0.0544 

Olelle  

Cascade. 

79.4 

0.0190 

Sainl-Sauveur 

Dames. 

34.3 

0.0246 

Verne t 

Petil  St-Sauveur  n°  2. 

47.1 

0.0406 

Certains  chimistes,  entre  antres  Fontan,  ont  admis  que  le 
: principe  sulfuré  qui  minéralisé  les  eaux  des  Pyrénées  est  le 
sulfhydratc  de  sodium  NalIS;  d’autres,  que  c’est  le  sulfure  Na2S. 
I Cette  dernière  opinion,  soutenue  par  Anglada  et  plus  tard  par 
Filhol,  est  généralement  admise  aujourd’hui.  Une  des  réactions 
les  plus  concluantes  est  celle  produite  par  le  sulfate  de  manga- 
nèse; ce  sel  précipite,  sous  forme  de  sulfure  de  manganèse,  tout 
le  soufre  contenu  dans  les  eaux  sulfureuses;  si  l’on  avait  affaire 
à un  sulfhydratc,  la  moitié  seulement  du  soufre  serait  précipitée  : 

2 Naît  S + SO*Mn  = MnS  + SCPNa2  + H2S. 

Nous  ne  croyons  pas  que  cette  réaction  soit  décisive.  En  effet, 
le  sulfure  est  toujours  accompagné  d’un  silicate  ou  d’un  carbo- 
nate alcalin,  et  en  présence  de  ces  sels  la  réaction  du  sulfhydratc 
pourrait  être  : 


2NaIIS  + Si03Na2-t-  2SO'\Mu  = 2MuS  + 2SO'*Na2  + SiO2  + H20. 

De  l’étude  thermique  des  sulfures  alcalins,  il  résulte  que  le 
sulfure  Na2S  se  dissocie  par  la  dissolution  en  sulfhydratc  et 
soude;  il  serait  donc  difficile  d’admettre  la  présence  de  ce  mono- 
sulfure dans  l’eau.  Lorsqu’on  traite  une  eau  sulfureuse  par  le 
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carbonate  de  plomb,  il  se  forme  du  sulfure  de  plomb  et  du  carbo- 
nate de  sodium,  sans  acide  carbonique  libre,  d’après  Filhol,  ce 
qui  aurait  lieu  avec  le  sulfhydrate 

NaSII  H-  PbCO3  = CCUNalI  + PbS. 

Le  bicarbonate  de  sodium,  ainsi  formé,  perdrait  la  moitié  de 
1 acide  carbonique  par  l ébullition.  Mais  ici  encore  on  néglige 
trop  la  présence  du  silicate  de  sodium  ou  des  carbonates  préexis- 
tants, sels  à réaction  alcaline. 

Les  phénomènes  qui  accompagnent  l’ébullition  d’une  eau 
sulfureuse  sont  également  insuffisants  pour  trancher  la  question, 
car  le  sulfure  aussi  bien  que  le  sulfhydrate  perdent  ainsi  de 
l’hydrogène  sulfuré,  ce  que  Filhol  attribuait  à la  présence  de  la 
silice  libre  qui  décompose  le  sulfure;  cette  explication  est  inutile, 
car  ces  composés  se  comportent  de  la  même  manière  lorsqu’ils 
sont  seuls.  Quoi  qu’il  en  soit,  nous  avons  conservé  dans  le  tableau 
suivant  (p.  248)  l'opinion  généralement  admise. 

Les  eaux  sulfureuses  présentent  toutes  une  réaction  alcaline,  et 
celle-ci  est  due  en  partie  au  sulfure  ou  sulfhydrate,  en  partie  à 
des  silicates  ou  à des  carbonates.  Le  départ  entre  ces  deux 
facteurs  est  facile  à établir  par  le  dosage  du  sulfure.  Outre  ces 
silicates,  il  y a toujours  un  excès  très  notable  de  silice  libre  (si 
l’on  admet  les  silicates  neutres  Si03Na2,  Siü3Mg,  etc.). 

Le  contact  de  l’air  altère  promptement  les  eaux  sulfureuses, 
aussi  leur  conservation  est-elle  très  difficile,  et  la  richesse  du 
principe  sulfureux  s’abaisse  rapidement  dans  le  trajet  que  par- 
courent les  eaux,  depuis  leur  émergence  jusqu’au  point  d'utili- 
sation, lorsque  les  conduits  ne  sont  pas  parfaitement  remplis 
d’eau  et  qu'il  y reste  de  l'air. 

Lorsqu’on  abandonne  une  eau  sulfureuse  à l'air,  elle  subit 
plusieurs  genres  d’altération;  elle  peut  émettre  de  l'hydrogène 
sulfuré,  par  l’action  de  l’acide  carbonique  et  de  l'air.  Souvent  elle 
se  trouble,  devient  opalescente  avec  une  couleur  bleuâtre  ou 
verdâtre  (Lucbon,  Ax);  c’est  du  soufre  très  divisé  qui  se  sé- 
pare, accompagné  ou  non  de  matière  organique.  Dans  d’autres 
cas,  l’eau  jaunit  sans  se  troubler  immédiatement  (Barèges); 
c’est  que  le  soufre  résultant  de  l’oxydation  se  dissout  dans  le 
sulfure  non  décomposé  pour  donner  un  polysulfure.  L'eau  ren- 
ferme dans  tous  les  cas  une  certaine  quantité  d’hyposuhite,  et 
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, l'on  rencontre  généralement  déjà  ce  sel  dans  l’eau  au  moment  de 
son  émergence. 

11  existe  même  des  sources  où  l’on  ne  rencontre  plus  que  les 
jj  produits  d’oxydation  des  sulfures,  les  hyposullitcs  et  les  sulfates. 

Les  eaux  qui  sont  dans  ce  cas  sont  nommées  eaux  sulfureuses 
! dégénérées.  Elles  renferment  parfois  des  azotates.  Ceci  a lieu  no- 
tamment à Olette  (Ed.  Willm). 

On  attribue  à la  silice  toujours  abondante  (de  0sr,060  à 0Br,100 
s par  litre)  dans  ces  eaux  une  grande  influence  sur  la  décomposition 
j des  sulfures,  en  admettant  qu’elle  déplace  de  l’hydrogène  sulfuré  ; 

mais  cette  action  devrait  déjà  s’exercer  au  sein  de  la  terre,  et 
j cependant  les  eaux  n’émettent  spontanément  que  des  traces  d’hy- 
j drogène  sulfuré.  L'action  de  la  silice  avec  l’intervention  de  l’air 
|s  s’explique  plus  facilement,  l’oxygène  se  portant  sur  le  sodium, 

| et  la  soude  produite  s’unissant  alors  à la  silice,  tandis  que  le 
Csoufre  se  précipite. 

Indépendamment  de  la  glairine  ou  barégine,  dont  nous  avons 
j - signalé  l’existence  dans  les  eaux  sulfureuses  (p.  229),  celles-ci 
renferment  presque  toujours  en  petite  quantité  d’autres  éléments. 
L 'iode  y est  à peu  près  constant,  ainsi  que  Y acide  borique  ; celui-ci 
. parait  surtout  abondant  dans  les  eaux  de  Ludion,  qui  sont  aussi 
les  plus  sulfureuses.  L 'arsenic  se  rencontre  dans  quelques-unes, 
'sans  doute  à l’état  de  sulfarsénites. 

Le  fer  existe  aussi  en  petite  quantité  dans  les  eaux  sulfureuses, 
peut-être  à l'état  de  sulfure  double,  peut-être  comme  appartenant 
[ plus  particulièrement  à la  matière  organique  dans  les  cendres  de 
laquelle  on  le  retrouve.  Le  cuivre  a aussi  été  signalé  par  Filhol 
dans  les  eaux  de  Ludion. 

L ammoniaque  peut  être  décelée  dans  beaucoup  d'eaux  sul- 
fureuses, mais  surtout  dans  les  eaux  sulfureuses  accidentelles 
et  doit  sans  doute  son  origine  à la  matière  organique. 

Le  tableau  suivant  indique  la  composition  de  quelques  eaux  des 
Pyrénées. 


/ 


248 


EAU. 


Composition  de  quelques  eaux  sulfurées  sodiques  des  Pyrénées 

(Ed.  Willm). 


RA  n-IIONNES 

BAGNKHES- 

DE-MJCHON. 

n a n È c e s 

CAUTEIIETS 

S.  VIEILLE. 

S.  DA  Y EN. 

8.  DE  LA  HEINE. 

TAMBOUR* 

PAUZB 

NOUVEAU. 

Température 

320,5 

04°, 5 

57°,  5 

4 i°,5 

47° 

Acide  carbonique  com- 

Sr- 

Kr- 

biné 

0.0102 

0.0379 

0.0332 

0.0219 

0.0298 

Acide  carbonique  lib*re.. 

» 

0.0144 

0 0110 

)> 

» 

Sulfure  de  sodium 

0.0219 

0.0703 

0.0544 

0.0392 

0.0243 

Hyposulfite  de  sodium.. 

0.0080 

0.0038 

0.0057 

0.0107 

0.0119 

Sulfate  de  sodium  

0.0479 

0.U062 

0.0450 

0.0173 

0.0782 

— de  potassium  . . . 

» 

0.0091 

0.0079 

0.0005 

O.OOOi 

— de  calcium 

0.1401 

» 

» 

» 

» 

Chlorure  de  sodium 

0 .2605 

0.0911 

0.0772 

0.0418 

0.0050 

— de  potassium. 

0.02  IC 

» 

)) 

» 

» 

— de  magnésium. 

0.0012 

» 

)) 

)) 

)) 

— de  lithium 

0.0005 

traces. 

traces. 

traces. 

traces. 

Bromure  de  sodium.... 

0.0040 

» 

» 

)) 

)) 

Carbonate  de  calcium... 

0.0120 

0.0113 

0.0267 

0.0093 

0.0112 

— de  magnésium. 

» 

0.0017 

0.0053 

0.0010 

0.0017 

— de  sodium.... 

» 

0.0315 

0.0074 

0.0152 

0.0219 

Silicate  de  sodium 

» 

)) 

» 

O.OiüO 

0.0029 

— de  calcium 

» 

» 

» 

.. 

)) 

— de  magnésium.. 

•» 

» 

» 

» 

» 

Silice  en  excès 

0.0025 

0.0933 

0.0670 

0.0077 

0.0057 

Ammoniaque 

Acide  borique.  Acide 

0.0019 

traces. 

traces. 

traces. 

traces. 

phosphorique.  Iode. . . 
Oxydes  de  fer  et  de  man- 

traces. 

traces. 

traces. 

traces. 

traces. 

ganèse 

)) 

0.0021 

0.0031 

0.0011 

traces. 

Arsenic 

traces. 

» 

» 

0.0001 

traces. 

Matières  organiques. . . . 

0.0210 

0.0190 

0.0161 

0.0700 

0.0143 

Total  par  litre. 

0.0091 

0.3400 

0.3104 

0.2705 

0.2541 

Eaux  sulfureuses  accidentelles.  — Ces  eaux  se  distinguent  de 
prime  abord  des  eaux  dites  naturelles,  par  la  présence  d'une 
quantité  beaucoup  plus  considérable  de  sels  divers,  chlorures  ou 
sulfates,  et  l'on  admet  qu'elles  sont  formées  par  la  réduction  de 
ces  derniers,  sous  l'influence  de  matières  organiques.  Quelques 
hydrologues  ont  pensé  que  les  eaux  des  Pyrénées  ont  une  origine 
analogue  (O.  Henry;  Filliol)  (1)  et  la  distinction  établie  par 

(1)  On  n’est  pas  d’accord  sur  l’origine  des  sulfures  dans  ces  eaux.  Indépendam- 
ment de  l’opinion  qui  les  fait  dériver  des  sulfates  par  réduction,  on  en  a émis 
plusieurs  autres  faisant  intervenir  des  réactions  plus  complexes  se  passant  au  sein 
de  la  terre.  M.  Fretny  suppose  une  action  du  sulfure  de  carbone  sur  la  silice  avec 
formation  de  sulfure  de  silicium  qui,  par  l’action  des  silicates  dissous  dans  l’eau, 
produirait  de  la  silice  et  du  sulfure  de  sodium.  On  peut  supposer  d’une  manière 
analogue  l’intervention  du  sulfure  de  bore  (Dumas)  et  il  est  à remarquer  que 
l’acide  borique  existe  en  petite  quantité  dans  toutes  ces  eaux.  Enfin,  et  ce  n’est  peut- 
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! Fontan  no  serait  pas  fondée.  Qu’elle  le  soit  ou  non,  il  n’en  est  pas 
! moins  vrai  que  la  plupart  des  autres  eaux  sulfureuses  s’écartent 
j par  leur  nature  des  eaux  de  la  chaîne  pyrénéenne. 

Dans  les  unes,  l’action  réductrice  comme  origine  du  principe 
sulfuré  paraît  évidente,  et  c’est  surtout  aux  eaux  séléniteuses 
qu'elles  doivent  leur  formation;  elles  sont  alors  chargées  de  sul- 
fure de  calcium.  Cette  réduction  est  quelquefois  due  à un  phéno- 
mène continu,  et  produit  des  eaux  à richesse  à peu  près  constante; 
d’autres  fois,  elle  est  déterminée  par  la  présence  accidentelle  des 
matières  organiques,  comme  cela  a lieu  pour  beaucoup  de  puits 
voisins  des  habitations.  Dans  certains  cas,  la  production  de 
• sulfure  est  suivie  de  l’action  de  l’acide  carbonique  qui  la  décom- 
: pose  en  produisant  de  l'hydrogène  sulfuré  libre.  C’est  ce  que 
l’on  remarque  pour  les  eaux  d’Àix  en  Savoie,  d’Uriage  (Isère), 
de  Schinznach  (Suisse). 

Dans  d’autres,  l’élément  sulfuré  est  le  sulfure  de  sodium  ou  le 
sulfhydrate,  accompagné  de  sels  de  sodium  en  quantité  considé- 
rable, telles  sont  les  eaux  d’Aix-la-Chapelle  et  de  Challes  (Savoie). 
La  première  est  thermale;  la  seconde  est  froide  et  ne  renferme 
qu’une  très  faible  proportion  de  sulfate  de  sodium.  Il  faudrait  donc 
admettre  que  le  sulfate  primitif,  qui  serait  de  0sr,9770,  eût  été  à 
peu  près  complètement  réduit;  cette  réduction  n’a  pu  se  faire  que 
par  une  réaction  complexe,  car  ce  sel  est  difficilement  réduit  par 
les  matières  organiques. 

Voici  un  aperçu  sur  la  composition  de  quelques-unes  de  ces  eaux  : 

Aix-les-Bcdns.  — L’eau  a une  température  de  45°, 5 à 44°, 6 et 
renferme  environ  4 milligrammes  d’hydrogène  sulfuré,  soit  2C0,5 
de  ce  gaz  par  litre  pour  0sr,49  de  résidu  salin,  dont  0gr,2  de  car- 
bonate alcalino-terreux,  0Br,048  de  silice,  un  peu  de  chlorure  de 
sodium  et  des  sulfates  (Willm). 

triage.  — Température  27°,  eau  chlorurée  sodique  avec  6 gram- 
mes de  chlorures  alcalins,  3 grammes  de  sulfates,  0sr,5  de  bicar- 
bonate de  sodium.  Elle  accuse  à l’analyse  08r,0113  d’hydrogène 
sulfuré;  mais  il  est  difficile  de  ne  pas  la  considérer  comme  sulfurée 
sodique  (avec  0gr,026  NaJS).  Sa  constitution  est  analogue  à celle 
de  l’eau  d’Aix-la-Chapelle. 

être  pas  1 opinion  la  moins  fondée,  il  se  pourrait  que  le  sulfure  de  sodium  résultât 
de  1 action,  sur  les  roches  primitives,  de  l’hydrogène  sulfuré  pouvant  prendre  nais- 
sance par  1 action  de  la  vapeur  d’eau  à une  température  élevée  sur  les  pyrites  de  fer. 
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Aix-la-Chapelle . — Température  49  à 55?.  Sulfuration  : 
0fir, 01950  Na1 2S  (source  de  l’Empereur).  Le  résidu  salin  pèse  envi- 
ron 4 grammes  et  renferme  2Br,64  de  chlorure  de  sodium,  un  peu 
de  bromure  et  d’iodure,  0Br,6  de  carbonate  de  sodium,  etc. 

Nous  donnerons  enfin  la  composition  complète  de  l'eau  de 


Challes,  en  raison  de  la  nature  toute  particulière  de  cette  eau,  à 
la  fois  sulfurée  sodique,  bicarbonatée  sodique  et  exceptionnelle- 
ment bromo-iodurée  : 


Composition  de  l’eau  de  Challes  (Ed.  Willm). 


Température 11° 

Carbonate  de  calcium ()sr,0772 

— de  magnésium o ,0496 

— de  sodium  (1) o ,5952 

Silice,  avec  alumine O ,0286 

Sulfhyd rate  de  sodium  (2) O ,3594 

Sulfate  de  sodium o ,0638 

Chlorure  de  sodium o ,1554 

Bromure  de  sodium 0 ,00376 

Iodure  de  sodium 0 ,01235 

Total  par  litre îsq 34531 


132.  Analyse  des  eaux.  — Sans  entrer  dans  le  détail  des  opéra- 
tions, souvent  très  minutieuses,  que  nécessite  l’analyse  d’une  eau 
minérale  ou  autre,  nous  croyons  utile  d’indiquer,  d’une  manière 
générale,  la  marche  à suivre  dans  la  plupart  des  cas,  nous  réservant 
de  décrire  à leur  place  respective  le  dosage  de  chaque  élément  et 
la  recherche  de  ceux  qui  ne  se  rencontrent  qu'en  petite  quantité. 

Le  résidu  fixe  que  laisse  un  volume  déterminé  d’eau  n’est  pas 
toujours  facile  à établir.  Certains  sels  se  décomposent  par  la  des- 
siccation, le  chlorure  de  magnésium  notamment,  qui  se  transforme 
en  partie  en  acide  chlorhydrique  qui  se  dégage  et  magnésie  qui 
reste.  D’autres  ne  perdent  toute  leur  eau  de  cristallisation  qu’à 
une  température  élevée,  le  sulfate  de  magnésium  par  exemple; 
le  carbonate  de  magnésium  perd  aisément  une  partie  de  son  acide 
carbonique  ; or,  si  l’on  veut  détruire  la  matière  organique  que 
renferme  presque  toujours  le  résidu,  on  est  obligé  de  chauffer  très 
fortement  au  contact  de  l’air.  On  a proposé,  par  exemple,  dans  le 


X 


(1)  Carbonates  dissous  à l’état  de  bicarbonates. 

(2)  D’après  l’action  du  sulfate  de  manganèse  qui  ne  précipite  que  la  moitié  du 
soufre.  Cette  quantité  correspondrait  à 0,5000  de  sulfure  Na2S. 
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I cas  de  chlorure  de  magnésium,  d’ajouter  à l'eau  un  poids  connu 
I;  de  carbonate  de  sodium  sec  ; celui-ci  transforme  le  chlorure  de 
i magnésium  en  carbonate;  après  dessiccation,  on  retranche  du 
| poids  du  résidu  celui  du  carbonate  de  sodium  ajouté.  La  dessic- 
j cation  a lieu  généralement  vers  200°. 

Un  moyen  plus  précis  pour  connaître  l’importance  du  résidu 
jj  consiste  h convertir  celui-ci  en  sulfates  qu’on  peut  chauffer  très 
|j  fortement  sans  inconvénient.  Pour  comparer  le  résultat  de  l’ana- 
j!  lyse  au  poids  ainsi  obtenu,  on  convertit  par  le  calcul  tous  les  mé- 
! taux  en  sulfates;  le  résultat  de  ce  calcul,  augmenté  du  poids  de 
la  silice  et  de  l’oxyde  de  fer,  doit  être  égal  ou  à peu  près  à celui 
du  résidu  converti  en  sulfates.  Pour  les  eaux  sulfureuses,  ce  con- 
I trôle  seul  est  possible  et  précis. 

Les  éléments  dont  on  a presque  toujours  à effectuer  le  dosage 
I • sont  : 

1°  Les  éléments  acides;  l’acide  carbonique,  l’acide  sulfurique, 
I le  chlore,  la  silice  et,  dans  des  cas  particuliers,  l’acide  azotique, 
I le  brome,  l'iode,  le  soufre  des  sulfures,  l’acide  hypo sulfureux  ; 

2°  Les  éléments  basiques  : le  calcium,  le  magnésium,  le  sodium, 
I le  potassium  et  quelquefois  le  lithium,  le  fer,  le  manganèse. 

Pour  Yacide  carbonique , il  importe  de  connaître  l’acide  carbo- 
nique total  et  celui  qui  est  combiné.  L’acide  carbonique  total  est 
obtenu  en  précipitant  un  volume  déterminé  d’eau,  prise  au  point 
d'émergence,  par  le  chlorure  de  baryum  ammoniacal.  Le  précipité 
formé  de  sulfate  et  de  carbonate  barytiqucs  est  traité,  après  la- 
vage complet,  par  l'acide  chlorhydrique  qui  dissout  le  carbonate 
et  laisse  le  sulfate.  On  précipite  ensuite  la  solution  chlorhy- 
drique par  l’acide  sulfurique,  et  on  obtient  une  quantité  de  sul- 
fate de  baryum  correspondant  au  carbonate  et  par  conséquent  à 
l'acide  carbonique  total. 

L acide  carbonique  combiné  est  indiqué  par  le  poids  du  carbo- 
nate calcique  déposé  par  l’ébullition,  ou,  directement,  dans  le  cas 
des  eaux  carbonatées  alcalines  ou  alcalino-terreuses,  en  traitant 
par  l’acide  chlorhydrique,  dans  un  ballon  muni  d’un  entonnoir 
a robinet,  l’eau  réduite  dans  le  ballon  même  par  une  ébullition 
prolongée;  l’acide  carbonique  dégagé  est  dirigé  dans  une  solution 
de  chlorure  de  baryum  ammoniacal,  dans  laquelle  il  occasionne 
un  précipité  de  carbonate  de  baryum  que  l’on  pèse. 

L acide  sulfurique  s’obtient  en  précipitant  l’eau  par  le  chlorure 
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île  baryum  directement  ou  après  concentration  et  addition  d’acide 
chlorhydrique  ; le  chlore , en  précipitant  l’eau  par  l’azotate  d’ar- 
gent et  acidulant  par  l’acide  azotique. 

Pour  la  silice,  on  évapore  l’eau  qui  a servi  au  dosage  de  l’acide 
sulfurique,  on  calcine  très  légèrement  le  résidu  et  on  le  reprend 
par  l’acide  chlorhydrique  concentré,  on  étend  d’eau  et  ou  recueille 
le  précipité  qui  est  de  la  silice  pure;  celle-ci  doit  se  dissoudre  en- 
tièrement dans  l’acide  lluorhydrique  et  cette  solution  ne  doit  pas 
laisser  de  résidu  par  l’évaporation.  Il  faut  faire  cette  opération 
dans  une  capsule  de  platine. 

Le  soufre  des  sulfures  et  X acide  hyposulfureux  se  dosent  volu- 
métriquement  par  l’iode  (V.  Hydrogène  sulfuré). 

Pour  les  métaux,  on  concentre  l’eau  additionnée  d’acide  chlor- 
hydrique, on  précipite  le  fer  et  le  manganèse  par  l’ammoniaque, 
puis  le  calcium  par  l’oxalate  d’ammonium.  La  calcination  de  l’oxa- 
late  de  calcium  à une  température  élevée  laisse  de  la  chaux,  que 
l’on  pèse.  La  solution  filtrée  est  évaporée  et  le  résidu  calciné  est 
repris  par  l'eau.  On  traite  cette  solution  parle  baryte  pour  préci- 
piter l’acide  sulfurique  et  la  magnésie,  tandis  que  les  alcalis  res- 
tent dissous  avec  un  excès  de  baryte.  On  précipite  celle-ci  par 
l’acide  carbonique  et  on  convertit  les  alcalis  en  chlorures  que  l’on 
pèse.  Le  chlorure  de  lithium,  s’il  y en  a,  peut  être  enlevé  par  l'al- 
cool étliéré.  Le  potassium  est  ensuite  précipité  par  le  chlorure  de 
platine  et  dosé  sous  forme  de  chloroplatinate.  Le  sodium  est  donné 
par  différence.  Quant  à la  magnésie,  on  la  retrouve  dans  le  pré- 
cipité harytique  en  traitant  celui-ci  par  l’acide  sulfurique  ; on  la 
précipite  alors  sous  forme  de  phosphate  ammoniaco-magnésien. 


Représentation  des  résultats  de  l’analyse.  — On  réunit  les  résul- 


tats de  l’analyse  en  rapportant  ceux-ci,  d’une  part  aux  oxydes  mé- 
talliques ou  plutôt  aux  métaux  eux-mêmes;  d’autre  part  aux 
acides  anhydres,  ou,  ce  qui  est  préférable,  aux  acides  moins  l'hy- 
drogène, par  exemple  SCP  pour  l’acide  sulfurique  (SOHP-IP),  CO3 
pour  l’acide  carbonique,  etc.  ; ces  radicaux  fonctionnant  à la  ma- 
nière du  chlore  donnent  de  l’uniformité  au  tableau  de  l’analyse  et 
l’on  n’y  fait  figurer  ni  plus  ni  moins  d’oxygène  que  n’en  compor- 
tent les  sels  correspondants. 

Pour  faire  bien  saisir  du  premier  coup  d’œil  la  nature  de  l’eau 
considérée,  on  a l’habitude  de  grouper  les  résultats  de  manière  à 
représenter  les  sels  et  non  leurs  éléments.  Ces  groupements,  qui 
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servent,  en  outre,  de  contrôle  à l'analyse,  sont  évidemment  arbi- 
traires, dans  ce  sens  que  nous  ne  pouvons  pas  savoir  comment  se 
partagent  réellement  les  acides  et  les  bases  dans  une  solution 
aussi  complexe.  Néanmoins  leur  utilité  est  incontestable.  Seule- 
ment, il  faut  pour  y procéder  respecter  certaines  données  chimi- 
ques, ne  pas  faire  figurer  ensemble  des  sels  dont  la  coexistence 
n'est  pas  possible,  tels  que  le  sulfate  de  calcium  et  le  carbonate 
de  sodium  ; l’ébullition  d'une  eau  renfermant  les  éléments  de  ces 
sels  abandonnerait  du  carbonate  de  calcium.  En  général,  il  est 
bon  de  faire  figurer  les  sels  que  l’ébullition  précipite,,  puis  les  sels 
qui  restent  dissous  après  cette  opération.  On  y groupe  les  acides 
et  les  métaux  de  manière  à former  les  sels  dont  l’existence  paraît 
la  plus  probable,  par  l’origine  de  l’eau  par  exemple.  Ainsi,  on 
unira  de  préférence  le  sodium  au  chlore  ; le  calcium  à l’acide  sul- 
furique ou  à l'acide  carbonique,  etc.  Une  règle  qu’il  est  aussi  bon 
d'observer,  dans  de  certaines  limites,  consiste  à regarder  les  bases 
les  plus  fortes  comme  unies  aux  acides  les  plus  énergiques. 
Quoiqu’on  doive  en  réalité,  dans  l’eau  primitive,  regarder  tous 
les  acides  comme  se  partageant  entre  toutes  les  bases,  il  est  pré- 
férable de  recourir  à des  groupements  relativement  simples  comme 
exprimant  le  mieux  la  nature  chimique  de  l’eau. 

PEROXYDE  D’HYDROGÈNE  ou  EAU  OXYGÉNÉE.  — H202 

Ce  corps,  doué  de  propriétés  remarquables,  a été  découvert  par 
Thénard  en  1818,  et  c’est  toujours  son  procédé,  plus  ou  moins 
modifié,  auquel  on  a recours  pour  le  préparer. 

133.  Préparation.  — Elle  a pour  base  la  réaction  du  bioxyde 
de  baryum  sur  l’acide  chlorhydrique  : 

BaO2  -h  2 H Cl  = IPO2  + BaCl2. 

On  place  20  centimètres  cubes  d’acide  chlorhydrique  fumant, 
étendu  de  40  fois  son  volume  d’eau,  dans  un  verre  à pied  entouré 
de  glace  et  l’on  y verse  peu  à peu  12  grammes  environ  de  bioxyde 
de  baryum  pur,  broyé  finement  avec  un  peu  d’eau,  en  agitant  et 
en  attendant  pour  chaque  nouvelle  addition  que  la  portion  pré- 
cédente ait  été  dissoute,  ce  qui  doit  se  faire  sans  dégagement  de 
gaz.  Lorsque  l’acide  chlorhydrique  est  saturé,  on  verse  goutte  à 
goutte  dans  la  solution  de  l’acide  sulfurique  étendu  de  son  vo- 
lume d’eau.  Il  se  forme  ainsi  du  sulfate  de  baryum  insoluble, 
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tandis  que  l’acide  chlorhydrique  est  remis  en  liberté.  On  peut 
alors  y dissoudre  une  nouvelle  quantité  de  bioxyde  de  baryum  à 
peu  près  égale  à la  première.  La  solution  se  charge  ainsi  d’une 
nouvelle  quantité  d’eau  oxygénée.  On  répète  cette  série  d’opéra- 
tions jusqu’à  ce  que  la  solution  laisse  dégager  spontanément  des 
bulles  de  gaz.  On  a atteint  alors  une  concentration  de  l’eau  oxy- 
génée qui  ne  peut  être  dépassée  par  ce  procédé  et  qui  peut  four- 
nir de  50  à 70  fois  son  volume  d’oxygène.  La  solution  obtenue 
renferme  du  chlorure  de  baryum  et  un  léger  excès  d’acide  chlor- 
hydrique. En  la  traitant  par  une  quantité  de  sulfate  d’argent 
strictement  nécessaire  pour  produire  avec  le  chlorure  de  baryum 
du  chlorure  d’argent  et  du  sulfate  de  baryum,  tous  deux  insolu- 
bles, il  ne  reste  en  dissolution  que  l’eau  oxygénée  avec  un  peu 
d’acide  sulfurique  libre  résultant  de  l’action  de  l’acide  chlorhy- 
drique en  excès  sur  le  sulfate  d’argent.  On  précipite  cet  acide  sul- 
furique par  un  peu  d’eau  de  baryte,  qui  précipite  en  même  temps 
les  oxydes  de  fer  et  de  manganèse  accompagnant  toujours  le 
bioxyde  de  baryum.  On  concentre  alors  la  solution  dans  le  vide 
en  présence  d’un  vase  contenant  de  l’acide  sulfurique  concentré. 

Le  procédé  de  Thénard  ne  fournit  de  l’eau  oxygénée  pure  que 
si  l’on  a observé  toutes  les  précautions  qu’il  a indiquées.  C’est 
une  opération  très  délicate  à cause  de  l’altérabilité  du  produit 
lorsqu'il  atteint  un  certain  degré  de  concentration.  Par  contre,  la 
préparation  d’une  eau  oxygénée  faible  ne  présente  pas  de  diffi- 
culté. Les  principales  règles  à observer  sont  d’éviter  l'élévation  de 
température  et  de  toujours  ajouter  le  bioxyde  de  baryum  à l’acide 
chlorhydrique  et  non  de  faire  l’inverse. 

On  remplace  du  reste  avantageusement  l’acide  chlorhydrique 
par  d’autres  acides  donnant  directement  un  sel  de  baryum  inso- 
luble. L’acide  fluorhydrique,  l'acide  fluosilicique,  l’acide  phos- 
pliorique,  l’acide  sulfurique  sont  dans  ce  cas.  On  a même  proposé 
l’emploi  de  l’acide  carbonique,  mais  l’attaque  du  bioxyde  de  ba- 
ryum est  très  lente  et  incomplète. 

Pour  l’emploi  de  ces  divers  acides,  il  est  bon  d’employer  le 
bioxyde  de  baryum  pur,  tel  qu’on  l’obtient  en  précipitant  l'eau 
oxygénée  impure  par  la  baryte.  L’addition  d’eau  de  baryte  four- 
nit d’abord  un  précipité  renfermant  les  oxydes  métalliques  accom- 
pagnant toujours  le  bioxyde  de  baryum  brut  et  dont  la  présence 
est  nuisible.  Le  précipité  produit  ensuite  est  du  bioxyde  de  ba- 
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ryum  cristallin  pur,  qui  est  aisément  attaqué  par  l’acide  sulfu- 
rique étendu  et  froid  ( W eltzién,  J lionisen). 

On  obtient  industriellement  de  l'eau  oxygénée  faible,  fournis- 
sant 10  à 12  fois  son  volume  d’oxygène,  par  le  bioxyde  de  baryum 
et  l’acide  tluôrhydrique.  M.  Hanriot  a montré  récemment  qu’une 
telle  eau,  soumise  à la  congélation,  donne  des  cristaux  de  glace, 
tandis  que  les  eaux  mères  sont  plus  riches  en  eau  oxygénée. - 
Elles  peuvent  titrer  137  volumes,  lorsque  l’on  utilise  le  froid  con- 
sidérable produit  par  l’évaporation  rapide  du  chlorure  de  méthyle. 

La  chaleur  décompose  d’autant  plus  facilement  l'eau  oxygénée 
que  celle-ci  est  plus  concentrée.  Quand  elle  est  très  étendue,  au 
contraire,  elle  offre  beaucoup  plus  de  stabilité.  Elle  distille  alors 
en  petite  quantité  avec  les  vapeurs  d’eau,  mais  la  majeure  partie 
reste  dans  la  cornue.  . 

On  obtient  facilement  de  l’eau  oxygénée  titrant  250  à 300  vo- 
lumes, en  distillant  dans  le  vide  l'eau  oxygénée  commerciale, 
additionnée  d’eau  de  baryte  jusqu’à  réaction  alcaline,  pour  préci- 
piter le  fer,  puis  légèrement  acidifiée  par  l'acide  sulfurique.  L’eau 
oxygénée  concentrée  reste  dans  le  ballon.  Lorsque  sa  concentration 
atteint  environ  100  volumes,  il  s’en  volatilise  une  quantité  notable, 
et  le  liquide  qui  distille  titre  6 à 8 volumes  environ.  La  concen- 
tration de  ce  liquide  dans  le  vide  à une  température  de  60°  envi- 
ron fournit  de  l’eau  oxygénée  parfaitement  pure  (Houzeau, 
Hanriot). 

134.  Modes  de  formation  de  l’eau  oxygénée.  — L’eau  oxygénée 
se  produit  suivant  Schœnbein  dans  toutes  les  oxydations  lentes  au 
contact  de  l’eau.  On  la  rencontre  dans  l’eau  qui  baigne  le  phos- 
phore au  contact  de  l'air;  dans  l’eau  qu’on  a agitée  avec  de  l’air 
et  un  métal  oxydable,  le  zinc,  le  plomb,  le  cadmium.  L’oxydation 
lente  de  l’éther  donne  aussi  lieu  à une  trace  d’eau  oxygénée. 

11  s’en  forme  encore  dans  la  combustion  vive  de  l’hydrogène 
brûlant  dans  l’axe  d’une  spirale  formée  par  un  tube  de  platine 
dans  lequel  on  fait  circuler  de  l’eau  froide. 

Scliœne  a signalé  la  présence  de  l’eau  oxygénée  dans  les  eaux 
météoriques,  principalement  dans  la  neige. 

135.  Composition.  — Plus  une  eau  oxygénée  est  concentrée,  plus 
elle  fournit  d’oxygène  par  sa  décomposition,  et  c’est  par  le  volume 
d’oxygène  qu'elle  fournit  qu'on  exprime  sa  concentration.  L’eau 
oxygénée  pure  fournit  475  fois  son  volume  d’oxygène.  Le 
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de  cet  oxygène  est  égal  à celui  de  l’oxygène  restant  uni  à l'hy- 
drogène dans  1 eau.  C’est  ainsi  que  Thénard  a fixé  la  formule  II2Oa 
de  l’eau  oxygénée. 


Pour  connaître  la  richesse  d’une  eau  oxygénée,  on  mesure  le 
volume  d oxygène  qu’elle  fournit  par  sa  décomposition.  L’action 
de  la  chaleur  ne  donne  pas  tout  l’oxygène  que  pourrait  fournir 
1 eau  puisqu’elle  ne  s exerce  plus  pour  une  certaine  dilution;  on 
a donc  ainsi  un  Litre  trop  bas.  En  mettant  l’eau  oxygénée  en  pré- 
sence du  bioxyde  de  manganèse,  elle  abandonne  tout  l’oxygène 
qui  la  constitue  à l’état  de  peroxyde.  On  introduit  un  volume 
déterminé  (1  centimètre  cube)  d’eau  sous  une  cloche  graduée, 
sur  la  cuve  à mercure;  on  y fait  passer  du  bioxyde  de  manganèse 
en  poudre,  et  quand  le  dégagement  d’oxygène  a cessé,  on  en 
mesure  le  volume.  En  employant  le  permanganate  de  potassium, 
on  obtient  un  volume  double  d’oxygène,  le  réactif  donnant  autant 
d’oxygène  que  l’eau  oxygénée  elle-même. 

Le  même  réactif,  employé  en  solution  aqueuse  acide,  est  décoloré 
par  l’eau  oxygénée,  et  celle-ci  en  décolorera  d’autant  plus  qu’elle  est 
plus  concentrée.  De  là,  un  moyen  très  précis  et  rapide  de  titrage, 
connaissant  la  richesse  de  la  solution  de  permanganate. 

136.  Propriétés.  — L’  eau  oxygénée  tout  à fait  pure  est  un  li- 
quide incolore,  inodore,  épais,  doué  d’une  saveur  métallique  désa- 
gréable ; elle  blanchit  la  langue  et  épaissit  la  salive.  Elle  a pour 
densité  1,452.  D’après  M.  Hanriot,  elle  offre  lorsqu'elle  est  en 
vapeur,  une  odeur  rappelant  celle  de  l’acide  nitrique.  Elle  ne  se 
congèle  pas  à — 30°  ; on  a vu  plus  haut  les  phénomènes  que  pré- 
sente la  congélation  de  l’eau  oxygénée  aqueuse. 

Concentrée,  elle  se  décompose  déjà  à 20°;  à 100°  la  décompo- 
sition a lieu  avec  effervescence.  Etendue,  elle  est  plus  stable 
comme  on  l’a  vu  ci-dessus.  La  présence  des  alcalis  facilite  la 
décomposition;  celle  d’un  acide  l’entrave  au  contraire. 

L’eau  oxygénée  peut  être  électrolysée  directement.  Au  pôle 
positif,  ou  ne  trouve  que  de  l’oxygène  ; au  pôle  négatif,  l’hydrogène 
est  mélangé  d’oxygène  provenant  sans  doute  de  l’action  du  pla- 
tine de  l’électrode  sur  l’eau  oxygénée  (Hanriot). 

Les  halogènes  décomposent  l’eau  oxygénée  plus  facilement  que 
l’eau.  L’hydrogène  a donc  plus  d’affinité  pour  l’oxygène  dans 
l’eau  IP  O que  pour  le  double  atome,  ou  la  molécule  d’oxygène  Oh 
dans  l’eau  oxygénée  H202. 
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Toutes  les  décompositions  de  H202  ou  H20-j-0  donnent  lieu  à 
un  dégagement  de  chaleur  qui,  d’après  M.  Thomsen,  est  de  23  calo- 
ries. L’eau  oxygénée  se  forme  donc  avec  absorption  de  chaleur, 
en  partant  de  l’eau  toute  formée.  En  partant  des  éléments,  la 
formation  de  IPO-  donne  donc  lieu  à moins  de  chaleur  que  celle 
de  IPO,  qui  dégage  69  calories  (à  l’état  liquide).  D’après  la  réaction 
thermique  de  BaO+2HCl  (+  o5cal,580),  de  Ba02  + 2HCl(22cal,000) 
et  d’après  la  chaleur  de  formation  de  BaO  -f-  O 10oal,100),  la 
chaleur  de  formation  de  IPO. O est  égale  à — 21cal,480  (Berthclot). 

137.  Réactions.  — Elles  sont  très  remarquables  et  de  nature 
diverse.  Certains  corps  décomposent  l’eau  oxygénée  sans  paraître 
subir  eux-mêmes  aucune  modification;  pour  d’autres,  tantôt  ils 
sont  réduits,  tantôt  ils  sont  oxydés.  Dans  les  deux  premiers  cas, 
il  y a dégagement  d’oxygène.  Dans  le  dernier  cas,  il  y a simple- 
ment oxydation,  ou  bien  fixation  directe  de  l’eau  oxygénée,  sans 
dégagement  d’oxygène.  De  là,  trois  ordres  de  réactions  : 

1°  Actions  dites  catalytiques.  — Lorsqu’on  met  l’eau  oxygénée 
en  contact  avec  du  peroxyde  de  manganèse,  du  noir  ou  de  la 
mousse  de  platine,  du  rhodium,  de  l’or,  de  l’argent,  du  char- 
bon, etc.,  en  poudres  fines,  elle  se  décompose  avec  effervescence. 
Les  métaux  ci-dessus  employés  en  lames  sont  sans  action. 
M.  Gernez  attribue  la  décomposition  de  l’eau  oxygénée  dans  ces 
circonstances  à l’air  condensé  dans  les  matières  pulvérulentes. 
La  mousse  de  platine  privée  d’air  par  la  calcination  ne  décompose 
pas  en  effet  l’eau  oxygénée,  et  celle-ci  est  décomposée  lorsqu’on 
l’agite  avec  de  l’air  ou  qu’on  y fait  passer  un  courant  de  gaz  azote. 

La  fibrine  décompose  de  même  l’eau  oxygénée,  ce  que  ne  font 
pas  ses  congénères. 

2°  Actions  oxydantes.  — Dans  l’action  d’un  grand  nombre  de 
corps  simples  sur  l’eau  oxygénée,  ceux-ci  fixent  l’oxygène  résul- 
tant de  sa  décomposition.  L’arsenic,  le  sélénium,  le  tungstène,  le 
molybdène  sont  convertis  en  acides.  Le  potassium,  le  sodium,  le 
magnésium  se  transforment  en  hydrates  ; le  fer  se  transforme  de 
même  lentement  en  hydrate  ferrique.  Beaucoup  de  ces  réactions 
peuvent  être  envisagées  comme  une  fixation  directe  : 

Mg  + H*0«  = Mg(0H)2  (Wellzieo). 

Des  fixations  du  même  ordre  peuvent  se  produire  avec  les  car- 
bures d hydrogène  non  saturés.  Ainsi,  Carius  a constaté  la  forma- 
tion du  glycol  par  l’éthylène  et  l’eau  oxygénée. 

T.  — Chimie  minérale. 
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G*  H 4 + I1S02  = G-II''(OII)2 

Éthylène.  Glycol. 

L’amylène  est  do  mémo  converti  on  amylglycol. 

Dans  ces  fixations,  l’eau  oxygénée  se  comporte  à la  manière  de 
la  molécule  de  chlore  Cl2,  ou  de  l’acide  hypochloreux  CIOII, 
c’est-à-dire  comme  une  molécule  formée  de  deux  groupements 
monatomiqucs,  Xlnydroxyle  HO  — OII. 

M.  Hanriot  a observé  la  production  du  phénol  dans  l’action  de 
l’eau  oxygénée  sur  la  benzine  ; c’est  là  une  réaction  oxydante  qu’on 
peut  interpréter  comme  une  substitution  de  l’hydroxyle  à l’hydro- 
gène. 

C6H°.[H  + HO], OU  = HOH  + G6H5.OH 


Benzine. 


Eau. 


I’héuol. 


Un  grand  nombre  d’hydrates  métalliques  sont  convertis  en 
hydrates  de  peroxydes,  et  ces  réactions  ont  déjà  été  observées 
par  Thénard.  L’eau  de  baryte  donne  avec  l’eau  oxygénée  un  préci- 
pité d’hydrate  de  bioxyde  Ba02.II20;  on  obtient  de  même  le 
bioxyde  de  calcium,  le  peroxyde  de  zinc,  en  employant  une  solu- 
tion ammoniacale  d’oxyde  de  zinc,  etc. 

D’après  Schœne,  la  production  d’hydrates  de  peroxydes  de 
baryum,  de  potassium,  de  sodium,  est  précédée  ou  accompagnée 
des  combinaisons  du  peroxyde  avec  l’eau  oxygénée  : Ba02H202, 
Na202.H202,  combinaisons  beaucoup  plus  instables  que  l’eau 
oxygénée  elle-même,  ce  qui  explique  pourquoi  celle-ci  est  rendue 
plus  altérable  par  la  présence  des  alcalis. 

Les  sels  ferreux,  stanneux,  etc.,  sont  convertis  en  sels  ferri- 
ques, stanniques,  etc. 

Beaucoup  de  sulfures  métalliques  sont  transformés  en  sulfates 
par  l’eau  oxygénée  : tels  sont  les  sulfures  de  plomb,  de  cuivre, 
de  fer,  d’arsenic,  etc. 

L’eau  oxygénée  convertit  l’ammoniaque  en  azotite  et  azotate 
d’ammonium. 

Suivant  certains  auteurs,  l’eau  oxygénée  pure  est  sans  action 
sur  l’iodure  de  potassium  (Meissner,  Struve,  Lœw)  ; suivant  d’au- 
tres, il  n’y  a d’action  que  si  l’eau  oxygénée  est  concentrée  ou  en 
vapeur  (Schœnbein).  Enfin,  d’après  Wcltzien,  elle  aurait  toujours 
lieu,  mais  plus  ou  moins  rapidement,  et  cela  en  plusieurs  phases  : 

2KI  + I1202  = K202  -4-  21  II 

K202  -+-  H20  = 2KHO  -+■  O 

2III  -b  O = H-0  H-  l2. 
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Actions  réductrices.  — L’oxyde  d’argent  mis  en  présence  de 
l’eau  oxygénée,  non  seulement  la  décompose,  mais  est  décom- 
posé lui-même  pour  donner  de  l’argent  métallique.  Le  bioxyde  de 
plomb,  l’oxyde  de  mercure,  l’oxyde  d’or,  se  comportent  de  même. 
Deux  explications  peuvent  être  admises  pour  rendre  compte  de 
ces  singuliers  phénomènes,  découverts  par  M.  Brodie.  Ce  savant 
admettait  que  l’atome  d’oxygène  du  peroxyde  d’hydrogène  se  porte 
sur  un  atome  d’oxygène  de  l’oxyde  métallique , pour  donner 
une  molécule  d’oxygène  O2  : 

H-0[0  + 0]Ag2  = A g2  + II20  + 0.0. 

L’hydrogène  II2  ayant  moins  d’affinité  pour  O2  (-]-  47cal,4)  que 
pour  l’atome  simple  d’oxygène  (-f-  69  calories),  Weltzien  admet 
qu'il  quitte  l’eau  oxygénée  pour  s’emparer  de  l’atome  d’oxygène 
de  l’oxyde  métallique,  qui  est  ainsi  réduit,  tandis  que  la  molécule 
d'oxygène  O2  est  mise  en  liberté 

Ag2[0  + H‘2]02  = H20  + A g-  + O2. 

D'après  M.  Berthelot,  l’oxyde  d’argent  se  dédouble  en  argent 
métallique  et  en  peroxyde  (sesquioxyde)  Ag403  qui  s’unit  à trois 
molécules  H202,  formant  un  composé  brun  instable  et  se  dédou- 
blant en  Ag403.3H20  -{-  O3.  Le  même  auteur,  se  fondant  sur  le 
fait  déjà  observé  par  Thénard,  que  le  permanganate  de  potassium 
est  décoloré  à — 12°  sans  dégagement  de  gaz  par  le  peroxyde 
d'hydrogène,  admet  qu’il  se  forme  un  trioxyde  d’hydrogène  IUO3 
se  décomposant  à une  température  plus  élevée  en  eau  et  oxygène. 

Une  solution  ammoniacale  d’azotate  d’argent  agit  comme  l’oxyde 
d’argent.  On  observe  également  la  réduction  des  solutions  alca- 
lines de  cuivre  (Hanriot). 

Des  réactions  du  même  ordre  ont  lieu  avec  le  permanganate 
de  potassium  et  avec  le  bichromate  de  potassium.  La  solution 
rouge  de  permanganate  est  immédiatement  décolorée  par  l’eau 
oxygénée  acide,  avec  dégagement  d’oxygène;  si  l’eau  oxygénée 
est  neutre,  la  réduction  du  permanganate  se  manifeste  par  un 
précipité  brun  d’hydrate  manganique. 

Avec  le  bichromate  qui  est  jaune  orangé,  la  réaction  est  un  peu 
plus  complexe;  elle  est  d’abord  oxydante,  puis  réductrice. 
L’action  oxydante  donne  naissance  à une  belle  coloration  bleue, 
due  à l’acide  perchromique  (Barreswil);  mais  cette  couleur  bleue 
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ne  tarde  pas  à disparaître  sous  l’influence  d’un  excès  d’eau 
oxygénée,  pour  faire  place  à une  coloration  verte  due  à un  sel  de 
chrome,  si  la  liqueur  est  acide,  ou  à un  précipité  vert  d’hydrate 
ehromique  si  elle  neutre.  Cette  seconde  phase  de  la  réaction  est 
accompagnée  d’un  dégagement  tumultueux  d’oxygène. 

On  peut  soustraire  l’acide  perchromique  à l’action  ultérieure  de 
l’eau  oxygénée  en  utilisant  sa  solubilité  dans  l’éther;  si  l’on  agite 
la  solution  bleue  avec  de  l’éther,  elle  se  décolore  et  c’est  l’éther 
qui  dissout  l’acide  perchromique  bleu. 

Lorsqu’on  ajoute  de  l’eau  oxygénée  à un  mélange  jaune  brun 
de  chlorure  ferrique  et  de  ferricyanure  de  potassium,  il  se  forme 
un  composé  ferreux,  le  bleu  de  Prusse. 

L’ozone  agit  sur  le  peroxyde  d’hydrogène  comme  certains  oxydes 
métalliques  ; il  se  forme  de  l’eau  et  deux  molécules  d’oxygène  libre. 
Cette  réaction  peut  être  interprétée  par  l’équation  : 

02[0  H-  H2]02  = H20  + 202. 

Ozone.  Peroxyde  Oxygène 

d’hydrogène.  ordinaire. 

138.  Recherche  de  petites  quantités  d’eau  oxygénée.  — Schœn- 
bcin  a fait  connaître  de  nombreuses  réactions  permettant  de 
déceler  des  traces  de  ce  composé. 

La  décoloration  d’une  solution  très  étendue  et  légèrement 

acide  de  permanganate  de  potassium,  la  coloration  bleue  fournie 
par  une  solution  faible  d’acide  ehromique  sont  des  réactions  très 
sensibles  de  l’eau  oxygénée.  La  dernière  est  la  plus  caractéris- 
tique, car  elle  n’appartient  qu’à  l’eau  oxygénée. 

On  peut  aussi  utiliser  la  solution  de  chlorure  ferrique  addi- 
tionnée de  ferricyanure  de  potassium,  qui  donne  du  bleu  de 
Prusse  avec  l’eau  oxygénée.  Line  solution  incolore  de  sulfocya- 
nate  ferreux  est  convertie  en  sulfocyanate  ferrique  rouge. 

La  réaction  la  plus  sensible  est  fournie  par  une  solution 
d’iodure  de  potassium  amidonnée.  Une  telle  solution  n’est  pas 
immédiatement  colorée  par  l’eau  oxygénée  très  faible;  mais  cette 
coloration  apparaît  par  l’addition  d’une  goutte  de  sulfate  ferreux. 
On  peut  ainsi  déceler  un  1/2  millionième  d’eau  oxygénée  dans 
l’eau.  Pour  toutes  ces  réactions,  il  faut  employer  des  réactifs  en 
solution  très  étendue. 

139.  Usages.  — On  emploie  l’eau  oxygénée  pour  le  blanchiment 
de  beaucoup  de  fibres  végétales  et  animales,  la  soie,  la  paille,  etc. 
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Elle  a été  recommandée  depuis  longtemps,  pour  la  restauration 
des  peintures  noircies  par  l’hydrogène  sulfuré,  ainsi  que  des  gra- 
vures et  estampes  anciennes.  Enfin,  elle  sert  dans  la  teinture  des 
cheveux,  qu’elle  fait  passer  du  brun  au  blond. 


MÉTALLOÏDES  MONATOMIQUES 

Ils  constituent  la  famille  du  chlore.  Rangés  d’après  la  valeur 
de  leur  poids  atomique,  qui  est  aussi  l’ordre  de  leur  affinité  pour 
l’hydrogène,  ils  se  présentent  dans  l’ordre  suivant  : 

Fluor  = 19,  chlore  — 35,37,  brome  = 79,76,  iode  — 126,56.. 

On  les  désigne  sous  le  nom  d’éléments  halogènes  puisqu’ils 
donnent  naissance  à des  sels  binaires  en  s’unissant  aux  métaux 
(de  &\o <j,  sel  yewao),  j’engendre). 


FLUOR.  — Fl  = 19. 

Densité  inconnue. 

140.  Historique.  État  naturel.  — Cet  élément,  peu 
connu  à l’état  de  liberté,  se  rencontre  dans  la  nature  en  com- 
binaison avec  différents  métaux,  principalement  le  calcium,  l’a- 
luminium et  le  sodium.  Avec  le  calcium,  il  constitue  le  minéral 
désigné  sous  le  nom  de  fluorine  ou  de  spath  fluor , qui  est  très 
abondant  dans  certains  filons  métallifères,  formant  des  masses 
fibreuses  ou  des  cristaux  cubiques  isolés.  Uni  à l’aluminium  et 
au  sodium,  il  constitue  une  roche  puissante,  la  cryolithe , que  l’on 
rencontre  au  Groenland.  Le  fluor  entre  encore  dans  la  constitution 
d’un  grand  nombre  d’autres  minéraux  plus  complexes,  tels  que 
l’apatite,  l’yttrocérite,  la  lépidolithe,  etc.,  etc.  Sa  présence,  en 
petite  quantité,  a été  signalée  dans  beaucoup  d’eaux  minérales, 
dans  les  os,  les  dents,  le  sang,  ce  qui  montre  que  sa  diffusion  dans 
la  nature  est  très  étendue  (Nicklès). 

On  connaissait  déjà  au  dix-septième  siècle  la  propriété  que 
possèdent  les  vapeurs  produites  par  le  spath  fluor  et  l’huile  de 
vitriol  d’attaquer  le  verre.  Scheele  le  premier  isola  l’acide  du 
spath  fluor,  acide  qui  fut  étudié  plus  tard,  en  1808,  par  Gay-Lus- 
sac  et  Thénard.  Ampère  fit  voir  en  1810  que  Xaci.de  fluorique  dans 
lequel  on  admettait  jusqu’alors  la  présence  de  l’oxygène,  est  un 
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acide  analogue  à l'acide  chlorhydrique,  c’est-à-dire  une  combi- 
naison d’hydrogène  avec  un  élément  qui  fuL  désigné  sous  le  nom 
de  fluor  (de  fluere , couler,  à cause  de  l’emploi  du  spath  fluor 
comme  fondant).  Davy  confirma  l’opinion  d’Ampère  en  montrant, 
par  l’action  du  potassium,  que  le  fluorhydrate  d’ammoniaque  est 
exempt  d’oxygène. 

141 . Fluor  libre.  — De  nombreuses  tentatives  ont  été  faites  pour 
isoler  le  lluor  de  ses  combinaisons,  mais  les  affinités  si  puissantes 
dont  il  est  doué  les  ont  toutes  fait  échouer  presque  complètement. 
Son  affinité  pour  l’hydrogène  et  les  métaux  est  supérieure  à celle 
du  chlore;  par  contre,  c’est  le  seul  élément  qui  ne  paraisse  pas 
pouvoir  former  de  combinaison  avec  l’oxygène.  Son  affinité  Ja 
plus  caractéristique  est  celle  qu’il  possède  pour  le  silicium.  Ces 
circonstances  expliquent  l’insuccès  que  nous  venons  de  rappeler. 

Davy  chercha  à décomposer  le  fluorure  d’argent  par  le  chlore, 
mais  comme  il  opérait  dans  des  vases  de  verre,  il  obtint  du 
iluorure  de  silicium  et  de  l’oxygène;  ayant  remplacé  le  verre  par 
du  platine,  il  obtint  du  fluorure  de  platine.  Les  frères  Ivnox  ré- 
pétèrent cette  expérience  avec  du  fluorure  de  mercure,  dans  des 
vases  de  spath  fluor,  évidemment  inattaquables  par  le  fluor,  mais 
ils  n’obtinrent  que  de  l’acide  fluorhydrique  et  de  l’oxygène,  le 
fluorure  de  mercure  n’ayant  pas  été  séché.  Du  reste,  le  chlore  et 
le  brome  sont  sans  action  sur  le  fluorure  d’argent  sec,  comme  l'a 
montré  M.  Gore,  si  ce  n’est  au  rouge;  les  vases  de  platine,  d’or 
ou  d’argent,  et  même  de  graphite,  sont  alors  profondément  atta- 
qués. L’iode  agit  sur  le  fluorure  d’argent  en  donnant  du  fluorure 
d’iode  et  du  fluorure  d’argent. 

M.  Moissan  a tenté  d’isoler  le  fluoF  par  l’oxydation  du  fluorure 
de  phosphore,  mais  sans  y réussir. 

M.  Fremy,  en  soumettant  le  fluorure  de  potassium  à l’électro- 
lyse,  obtint  un  gaz  attaquant  rapidement  le  platine,  décomposant 
l’eau  avec  dégagement  d’oxygène  et  déplaçant  l'iode  des  iodures.  11 
est  arrivé  au  même  résultat  en  traitant  les  fluorures  par  l’oxygène. 

Enfin  M.  Moissan  est  parvenu  tout  récemment  à isoler  le  fluor 
en  soumettant  l’acide  fluorhydrique  anhydre  ou  le  fluorhydrate 
de  fluorure  de  potassium  à l’électrolyse. 

L’appareil  qu’il  emploie  est  un  tube  en  U en  platine,  muni  de 
tubes  de  dégagement  en  platine,  et  fermé  par  des  bouchons  de 
fluorine  que  traversent  les  électrodes  de  platine;  l’électrode  posi- 
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tive  est  formée  de  platine  renfermant  10  p.  100  d’iridium;  cet 
alliage  est  plus  difficilement  attaqué  que  le  platine  pur. 

Le  tube  en  U (iig.  83)  renfermant  l’acide  fluorhydrique,  étanl 
refroidi  à — 50°  par  du  chlorure  de  méthyle,  on  y fait  passer  le 
courant  de  20  grands  éléments  Bunsen  disposés  en  série.  Si  l’acide 
fluorhydrique  est  tout  à fait  anhydre,  il  ne  laisse  pas  passer  le 


Fig.  83. 


courant;  il  faut  le  rendre  conducteur  en  y ajoutant  du  fluorhydrate 
de  fluorure  de  potassium  bien  desséché. 

Pour  élcctrolyser  le  fluorhydrate  de  fluorure  de  potassium  seul, 
on  chauffe  ce  sel  dans  le  tube  en  U à 110°. 

Au  pôle  négatif,  il  ne  se  dégage  que  de  l’hydrogène.  Au  pôle 
positif,  il  se  produit  un  gaz  incolore  qui  n’est  autre  que  le  fluor. 
M.  Moissan  s’est  assuré  que  ce  gaz  n’est  pas  un  perfluorure  d’hy- 
drogène. Dans  cette  expérience,  le  platine  de  l’électrode  positive 
est  rapidement  corrodé. 


Le  silicium  cristallisé 


brûle  avec  éclat  dans  le  fluor,  qui  su 
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combine  de  même  avec  incandescence  au  phosphore,  à l’arsenic, 
a l’antimoine,  au  soufre.  11  paraît  être  sans  action  sur  le  charbon. 
U se  combine  à l’hydrogène  avec  explosion,  même  dans  l’obscu- 
rité; c’est  ce  qui  arrive  si  les  deux  gaz  se  rencontrent  dans  le 
tube  en  U lorsqu’ils  ne  sont  plus  séparés,  à la  lin  de  l’expérience, 
par  une  quantité  suffisante  de  liquide. 

Les  métaux  sont  attaqués  par  le  fluor,  mais  moins  énergique- 
ment que  les  métalloïdes. 

Le  fluor  décompose  l’eau  avec  formation  d’acide  fluorhydrique 
et  d’ozone.  Il  attaque  profondément  les  matières  organiques; 
l’alcool,  la  benzine,  etc.  y prennent  feu. 

Le  fluor  décompose  le  chorure  de  potassium  en  déplaçant  le 
chlore  (Moissan). 

142.  Poids  atomique.  — La  transformation  des  fluorures 
purs  en  sulfates  a conduit  au  nombre  19;  d’après  cela,  la  densité 
du  fluor  gazeux  par  rapport  à l’air  serait  1,32. 


ACIDE  FLUORHYDRIQUE.  — F1H  = 20  ou  FPH^  = 40. 

Densité  (H  = 1)  = 19,66. 

143.  Formation  et  préparation.  — On  prépare  l’acide  fluor- 
hydrique en  décomposant  le  fluorure  de  calcium  par  l’acide  sul- 
furique concentré  : 

CaFP  + S05tP  = 211  Fl  + SO*Ca. 

Le  fluorure  de  calcium  en  poudre  est  introduit  dans  la  panse 
d’une  cornue  en  plomb  ou  en  platine  (fîg.  84).  On  y verse  de 

l’acide  sulfurique  de  ma- 
nière à former  une  bouillie; 
après  quelques  heures,  on 
adapte  le  chapiteau  et  le  ré- 
cipient en  lutant  soigneuse- 
ment les  joints,  puis  on 
chauffe  la  cornue  au  bain 
de  sable  et  l’on  refroidit  le 
récipient  par  de  la  glace  ou 
par  un  mélange  réfrigérant. 
L’acide  que  l’on  recueille 
ainsi  est  toujours  aqueux.  Pour  l'obtenir  anhydre,  on  le  traite 
par  l’anhydride  phosphorique  cl  on  recueille  sur  le  mercure  le 
gaz  qui  se  dégage. 
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Fig.  <S,'j. 


Lorsqu’il  s’agit  d’obtenir  seulement  un  acide  aqueux  plus  ou 
moins  concentré,  on  introduit  préalablement  une  certaine  quan- 
tité d’eau  dans  le  récipient.  A la  place  de  celui  qui  est  indiqué 
dans  la  figure,  on  peut  substituer  un  vase  cylindrique  tubulé  en 
plomb,  muni  d’un  couvercle,  ou  un  réservoir  hémisphérique  tel 
que  le  représente  la  figure  85.  Dans  le  cylindre,  qui  porte  à sa 
partie  supérieure  une  tubulure  dans  laquelle  s’engage  le  col  de 
la  cornue,  on  place  une  capsule  de  platine  avec  de  l’eau.  Une  lame 
de  plomb  arrête  les  projections  qui  pourraient 
venir  de  la  cornue.  Il  n’est  pas  nécessaire  que 
le  col  de  la  cornue  plonge  dans  l’eau,  la  grande 
^solubilité  du  gaz  lluorhydrique  rendant  cette 
condition  inutile. 

Pour  obtenir  l’acide  anhydre,  on  peut,  ou 
bien  déshydrater  l’acide  aqueux  très  concentré, 
ou,  ce  qui  vaut  mieux,  décomposer  par  la  chaleur  le  fluorhydrate 
de  fluorure  de  potassium  fondu  F1H,F1K,  comme  l’a  fait 
Al.  Fremv,  puis  M.  Gore.  Ce  dernier  opérait  dans  une  cornue 
cylindrique  de  platine  communiquant  par  un  tube  de  platine  avee 
un  récipient  également  en  platine  ; le  tube  doit  être  entouré 
d’un  manchon  dans  lequel  on  entretient  un  mélange  réfrigérant. 

On  obtient  encore  l’acide  lluorhydrique  en  chauffant  le 
fluorure  d’argent  ou  d’autres  fluorures  métalliques  dans  un  cou- 
rant d’hydrogène  sec. 

144.  Propriétés.  — L’acide  lluorhydrique  anhydre  est,  d’après 
Al.  Fremv,  un  gaz  fumant  fortement  à l’air  et  ne  se  condensant 

qu’à  — 20°.  D’après  [les  expériences  plus  récentes  de  M.  Gore 
et  de  M.  Moissan,  c’est  un  liquide  bouillant  à 19°, 5 et  ne  se 
concrétant  pas  à — 34°, 5.  Il  se  solidifie  à — 102°, 5 en  une  masse 
: cristalline  transparente,  qui  fond  à — 92°, 5 (Olszewski).  Sa  den- 
i site  à 12°, 8 est  égale  à 0,9879.  Rigoureusement  sec,  il  n’attaque 
pas  le  verre.  Il  est  sans  action  sur  les  métalloïdes  et  sur  les 
métaux  précieux.  Il  agit  énergiquement  sur  les  chlorures  de 
phosphore,  d’antimoine,  etc.,  et  attaque  aussi  les  chlorures  alcalins 
et  alcalino-terreux,  ainsi  que  les  azotates,  bromates,  chlorates.  Il 
se  combine  avec  élévation  de  température  aux  fluorures  alcalins. 

Les  propriétés  physiques  ci-dessus  sont  à peu  près  celles  que  l’on 
assignait  précédemment  à l’acide  au  maximum  de  concentration. 

145.  Composition.  — Elle  a été  établie  par  Gore  d’après  l’ac- 
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lion  à 100°  du  gaz  hydrogène  sur  un  poids  connu  de  fluorure  d’ar- 
gent pur  et  sec.  Il  a trouvé  que  1 volume  d’hydrogène  fournit 
2 volumes  de  gaz  fluorhydrique  FUI.  D’autre  part,  M.  Mallet  a 
trouvé,  pour  une  température  de  25°,  une  densité  égale  à 19,60 
(pour  II  = 1 ),  ce  qui  porterait  le  poids  moléculaire  à 39,32,  soit 
Fl2 IP;  mais  il  est  à remarquer  que  celte  observation  a été  l'aile  à 
une  température  très  voisine  du  point  d’ébullition  (19°, 5). 

Acide  hydraté.  — L’acide  anhydre  se  combine  à l’eau  avec  une 
extrême  énergie.  La  distillation  de  l’acide  hydraté  fournit  à 120° 
un  liquide  de  composition  constante,  de  1,15  de  densité  et  ren- 
fermant 36  à 38  p.  100  d’acide,  soit  HF1  + 2IPO  (Bineau).  Cette 
densité  montre  que  la  combinaison  de  l’acide  avec  l’eau  a lieu 
avec  une  forte  contraction. 

Une  molécule  de  gaz  fluorhydrique  dégage  11"1, 8 en  se  dissol- 
vant dans  l’eau  (Guntz). 

L’acide  fluorhydrique  aqueux  attaque  le  verre  très  profondé- 
ment; il  dissout  le  silice  avec  élévation  de  température  et  la  so- 
lution se  volatilise  sans  résidu  (voir  Silicium).  Le  silicium,  le  bore 
s’y  dissolvent  avec  dégagement  d’hydrogène.  Il  est  sans  action 
sur  les  métaux  précieux  et  sur  le  plomb,  ainsi  que  sur  beaucoup 
de  matières  organiques  telles  que  la  paraffine  et  la  gutta-percha; 
aussi  est-ce  dans  des  vases  de  plomb,  d’argent  ou  de  gutta-percha 
qu’il  faut  le  conserver. 

L’acide  fluorhydrique  est  un  poison  irritant  d’une  grande  vio- 
lence; il  exerce  sur  les  tissus  une  action  corrosive  sans  pareille. 
Au  contact  de  la  peau  il  provoque  une  violente  inflammation  ac- 
compagnée de  vives  douleurs,  difficiles  à calmer  et  se  prolongeant 
longtemps.  Les  plaies  qu’il  détermine  ne  guérissent  qu’après  une 
longue  suppuration.  Même  les  vapeurs  de  cet  acide  exercent  cette 
action  sur  la  peau,  et  lorsque  les  mains  y ont  été  exposées  pendant 
un  certain  temps,  il  se  produit  une  irritation  qui  se  manifeste  sur- 
tout à l’extrémité  des  doigts.  Inutile  d’ajouter  que  les  organes 
respiratoires  sont  extrêmement  impressionnables,  ainsi  que  les 
yeux,  aux  vapeurs  fluorhydriques.  C’est  donc  un  corps  qu’il  ne 
faut  manier  qu’avec  une  grande  prudence  et  sous  une  cheminée 
pourvue  d’un  bon  tirage. 

146.  Usages.  — L’acide  fluorhydrique  est  employé  pour  la  gra- 
vure sur  verre,  procédé  qui  était  déjà  pratiqué  à Nuremberg  au 
dix-septième  siècle.  On  recouvre  le  verre  d’une  couche  de  cire  ou 


FLUORURES. 


267 


d'un  vernis  inattaquable  par  l'acide  fluorhydrique,  puis  on  trace 
avec  une  pointe  sur  le  vernis,  qui  est  ainsi  enlevé,  les  traits  qui 
doivent  y être  gravés.  On  expose  ensuite  le  verre  aux  vapeurs 
iluorhydriques  dégagées  par  un  mélange  de  spath  lluor  et  d’acide 
sulfurique  dans  une  auge  en  plomb.  Toutes  les  parties  du  verre 
non  préservées  par  le  vernis  se  trouvent  corrodées  plus  ou 
moins  profondément,  suivant  la  durée  de  l'action,  et  l’on  obtient 
ainsi  une  gravure  mate.  11  ne  reste  plus  qu’à  enlever  le  vernis  par 
un  dissolvant  approprié  (alcool,  essence  de  térébenthine).  L’acide 
fluorhydrique  en  dissolution  est  plus  rarement  employé  pour  cet 
usage  parce  qu'il  fournit  une  gravure  transparente,  les  portions 
attaquées  se  dissolvant  dans  l'acide. 

L'acide  fluorhydrique  est  fréquemment  employé  dans  les  labo- 
ratoires pour  l’analyse  des  silicates. 

147.  Fluorures.  — On  les  obtient  par  la  dissolution  de  certains 
métaux  dans  l’acide  fluorhydrique,  ou  par  la  dissolution,  en  général , 
des  oxydes  ou  carbonates  métalliques.  L’acide  fluorhydrique  ga- 
zeux, en  agissant  sur  la  potasse  solide,  pour  donner  1 molécule 
KF1  solide,  dégage  3 8oal , 1 (Guntz).  Les  fluorures  alcalins  et  le  fluo- 
rure d’argent  sont  très  solubles  dans  l’eau.  Ceux  des  métaux  al- 
calino-terreux  et  celui  d’aluminium  sont  insolubles  et  peuvent  être 
obtenus  par  précipitation.  Le  fluorure  de  calcium  précipité  est  gé- 
latineux et  à peine  visible;  il  n’apparaît  distinctement  qu’après 
addition  d’ammoniaque.  Ces  caractères  distinguent  donc  nette- 
ment les  fluorures  des  chlorures,  bromures  et  iodures  avec  les- 
quels ils  présentent,  du  reste,  de  nombreux  cas  d’isomorphisme. 

Traités  par  l’acide  sulfurique,  ils  dégagenttous  de  l’acide  fluor- 
hydrique qu'on  reconnaît  facilement  par  son  action  sur  une  lame 
de  verre  ou  de  cristal  de  roche  qu’on  recouvre  de  cire  et  sur  la- 
quelle on  trace  quelques  caractères.  Attaqués  par  l’acide  sulfu- 
rique en  présence  d’un  silicate,  ils  donnent  du  fluorure  de  silicium, 
que  l’eau  décompose  en  acide  fluosilicique  et  silice  gélatineuse. 

Beaucoup  de  fluorures  se  combinent  à l’acide  fluorhydrique 
pour  former  des  fluorures  acides  cristallisables,  par  exemple  le 
fluorure  acide  de  potassium  KF1.  HF1.  La  formation  de  ce  sel 
(solide)  dégage  21cal,04  (Guntz). 

11  existe  beaucoup  de  fluorures  doubles,  qui  forment  une  classe 
nombreuse  de  sels  bien  définis  et  très  caractéristiques,  les  fluosels, 
dans  lesquels  l'un  des  fluorures  fonctionne  comme  acide  et  cor- 
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respond  à un  acide  oxygéné.  Nous  cilorons  j>armi  ccs  sols  les  fluo- 
silicates , les  fluoniobates,  les  fluoantimoniates , les  lluostan- 
nates,  etc.  Quelques-uns  renferment  à la  fois  du  llnor  et  de 
l’oxygène,  par  exemple  les  fluoxyniobates. 

CHLORE.  — 0=  35,37.  | 

Densité  (H)  = 35,37  ; (air)  = 2,45.  P.  moléc.  = 70,74. 

148.  État  naturel.  — Historique.  — En  raison  des  affini- 
tés puissantes  de  cet  élément,  il  ne  se  rencontre  pas  libre  dans  la 
nature;  mais  en  combinaison  avec  certains  métaux,  il  est  très 
abondant.  Le  chlorure  de  sodium  se  présente  soit  en  gisements 
considérables  dans  les  terrains  tertiaires,  il  porte  alors  le  nom  de 
sel  gemme  ; soit  en  dissolution  dans  l’eau  de  la  mer  (sel  marin),  qui 
renferme  en  outre  les  chlorures  de  potassium,  de  magnésium,  de 
calcium.  Beaucoup  plus  rares  sont  le  chlorure  d’argent  (argent 
corné),  l’oxychlorure  de  plomb  (plomb  corné),  le  chlorure  cuivreux 
basique  (atakamite),  etc.] 

L’acide  chlorhydrique  a été  rencontré  dans  les  gaz  des  évents 
volcaniques. 

Le  chlore  a été  découvert  par  Scheele  en  1774.  Sa  nature  élé- 
mentaire n’a  été  établie  qu’en  1809  par  Gay-Lussac  et  Thénard, 
puis  confirmée  en  1810  par  Davy  qui  l’a  ainsi  nommé  en  raison 
de  sa  couleur  (de  ^Xeopoç,  jaune  verdâtre).  Il  avait  été  nommé 
d’abord  acide  muriatique  déphlogistiqué  par  Scheele,  puis  acide 
muriatique  oxygéné  ou  oxymuriatique  par  Bertliollet. 

149.  Préparation.  — On  prépare  le  plus  souvent  le  chlore 
en  décomposant  l’acide  chlorhydrique  par  le  peroxyde  de  manga- 
nèse à une  douce  chaleur  : 

MnO2  + 4HG1  = MnCl2  + 2H20  + Cl2. 

En  réalité,  il  se  forme  d’abord  du  tétrachlorure  de  manganèse 
MnCl4  qui  se  dédouble  ensuite  en  MnCl2  et  Cl2.  En  effet,  le  per- 
oxyde de  manganèse  en  poudre  se  dissout  à basse  température 
dans  l’acide  chlorhydrique  sans  dégagement  de  chlore,  en  don- 
nant une  solution  brune  qui  fournit  du  chlore  par  une  légère  élé- 
vation de  température. 

Pour  obtenir  le  chlore,  on  verse  l’acide  chlorhydrique  sur  le 
peroxyde  de  manganèse  en  grains  dans  un  ballon  qu  on  cliaufle  a 
feu  nu  ou  au  bain-marie.  Le  gaz  chlore  qui  se  dégage  entraîne  du 
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| *az  chlorhydrique,  dont  on  lo  dépouille  en  lui  faisant  traverser  un 
. lacon  laveur  contenant  de  l’eau;  un  second  laveur  contenant  de 
( acide  sulfurique  concentré  ou  un  tube  à chlorure  de  calcium  so- 
ide  lui  enlève  l’humidité. 

Le  chlore,  attaquant  fortement  le  liège  et  le  caoutchouc,  il  csl 
I oon  de  faire  usage  de  flacons  laveurs  munis  de  bouchons  en  verre 
\ codés  qui  portent  les  tubes  de  communication  et  de  sûreté.  Le  bal- 
i ion  générateur  lui-même  peut  être  composé  de  même.  G’esl  ce 
que  montre  la  figure  86. 


Fig.  8G. 


Le  chlore  ne  peut  être  recueilli  sur  le  mercure,  qu’il  attaque 
instantanément;  mais  sa  forte  densité  permet  de  le  recueillir  par 
déplacement  d’air.  Pour  cela,  on  fait  plonger  le  tube  de  dégage- 
ment jusqu’au  fond  d’un  flacon  bien  sec;  le  chlore  déplace  peu  à 
peu  l’air  et  remplit  le  flacon. 

? Si  Von  n’a  pas  besoin  de  chlore  sec,  on  peut  le  recueillir  sur 
1 eau.  homme  il  est  assez  soluble  dans  ce  liquide  à la  température 
ordinaire,  il  faut  le  recueillir  sur  de  l’eau  chaude  ou,  comme  on  h* 
fait  plus  généralement,  sur  une  solution  saturée  de  sel  marin, 
qui  ne  dissout  que  peu  de  chlore. 

Industriellement,  on  opère  dans  des  réservoirs  en  pierre  AH  à 
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double  fond  C percé  do  Irons,  sur  lequel  repose  le  manganèse;  le 
chauffage  se  fait  par  un  courant  intérieur  de  vapeur  d’eau  arrivant 
p<>r  le  tube  ED.  On  verse  1 acide  par  l’entonnoir  II ; le  chlore  se  dé- 
gage en  P.  La  vidange  de  l’appareil  se  fait  par  l’ouverture  J (fig.  87  ;. 

On  peut,  pour  préparer  le  chlore,  remplacer  l’acide  chlorhy- 
drique par  un  mélange  de  chlorure  de  so- 
dium et  d’acide  sulfurique  qui  lui  donne 
naissance.  La  réaction  finale  est  alors  re- 
présentée par  l’équation  : 

2NaCl  -h  MnO2  -f-  2SOH2  = S0;Mn  + S04Na2 
-h  2H20  -|-  Cl2. 

On  verse  20  parties  d’acide  sulfurique, 
qu’on  étend  de  son  volume  d’eau,  sur  un 
mélange  de  10  parties  de  peroxyde  de  man- 
ganèse et  de  12parties  de  sel  marin,  en  em- 
ployant le  même  appareil  que  ci-dessus.  On 
utilise  ainsi  tout  le  chlore  du  chlorure  de 
sodium.  C’est  le  procédé  de  Berthollet. 

On  remplace  quelquefois,  surtout  lorsqu’on  veut  avoir  du  chlore 
Irès  pur  et  en  quantité  bien  déterminée,  le  peroxyde  de  man-v 
ganèse  par  le  bichromate  de  potassium  dont  la  composition  est 
beaucoup  plus  constante. 




£ ‘ i 


Fig.  8" 


Cr207K2  + 14HC1  = 2KC1  + Cr2Cl6+  7H20  -f-  3C12. 


Les  composés  oxygénés  du  chlore,  par  exemple  le  chlorate  de 
potassium,  se  comportent  d’une  manière  analogue. 

On  obtient  encore  le  chlore  en  décomposant  par  la  chaleur  cer- 
tains chlorures  qui  passent  alors  à un  degré  inférieur  de  chloru- 
ration. Le  tétrachlorure  de  platine  PtClh  le  trichlorure  d’or  AuCl3, 
le  pentachlorure  d’antimoine  SbCl3,  etc.,  sont  dans  ce  cas  et  don- 
nent respectivement  les  chlorures  PlCP  (ou  du  platine  métallique), 
Au  Cl,  SbCl3,  etc. 

Il  en  est  encore  ainsi  du  chlorure  cuivrique  CuCP  que  la  chaleur 
convertit  en  chlorure  cuivreux.  Celui-ci,  chauffé  à l'air,  est  con- 
verti en  oxychlorure  que  l’acide  chlorhydrique  transforme  de  nou- 
veau en  chlorure  cuivrique. 

L’oxygène  de  l’air  peut,  dans  certaines  circonstances,  décom- 
poser l’acide  chlorhydrique  ou  certains  chlorures,  en  déplaçant  le 
chlore:  2HCl-f-0  = H20  4-Cl2. 
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Cetto  réaction  se  produit  lorsqu’on  fait  passer  un  mélange  d'air 
et  de  eaz  chlorhydrique  sur  des  fragments  de  brique  portés  à une 
température  élevée  (Oxland).  Elle  est  favorisée  par  la  présence  de 
certains  sels  métalliques,  notamment  du  sulfate  de  cuivre.  C’est  la 
hase  du  procédé  Deacon  pour  la  fabrication  industrielle  du  chlore. 
Théoriquement,  ce  procédé  devrait  être  continu;  c’est-à-dire  que 
l’appareil  une  fois  disposé,  il  devrait  provoquer  pour  ainsi  dire 
indéfiniment  la  décomposition  de  l’acide  chlorhydrique;  mais  il  est 
loin  d’en  être  ainsi  dans  la  pratique.  Le  mélange  d’acide  chlorhy- 
drique et  d’air  arrive  dans  un  appareil  décomposeur  chauffé  à 440° 
et  renfermant  des  boules  en  terre  cuite  imprégnées  de  sulfate  de 
cuivre.  On  peut  admettre  que  dans  cette  opération  le  sulfate  de  cuivre 
est,  au  moins  en  partie,  converti  par  l’acide  chlorhydrique  en  chlo- 
rure cuivrique  et  acide  sulfurique;  en  présence  de  l’oxygène,  il  y 
a alors  régénération  du  sulfate  de  cuivre  et  dégagement  de  chlore  : 

S04H2  4-  CuCl2  4-0  = S04Cu  4-  H20  -h  Cl2. 

D'après  M.  Hensgen,  cette  réaction  est  complète  avec  l’oxygène 
pur,  partielle  avec  l'air. 

Le  chlore  ainsi  produit  est  très  dilué  par  l’azote  de  l’air  et  en- 
traîne beaucoup  d’acide  chlorhydrique,  ce  qui  nuit  à son  emploi. 
En  outre,  la  matière  décomposante  perd  rapidement  son  activité. 
De  plus,  la  température  nécessaire  au  succès  de  l’opération  est 
difficile  à maintenir  constante. 

On  a proposé  aussi  de  faire  passer  sur  un  chromate  chauffé  au 
rouge  le  mélange  d’air  et  d’acide  chlorhydrique  : le  chromate  perd 
de  l’oxygène  qui  s’empare  de  l’hydrogène  de  l’acide  chlorhydrique 
pour  mettre  le  chlore  en  liberté  : mais  en  même  temps,  le  chromite 
formé  reprend  cet  oxygène  au  mélange  gazeux  (Âubertin). 

Procédé  Weldon.  — C’est  le  procédé  industriel  par  excellence. 
Il  est  fondé  sur  la  décomposition,  déjà  décrite,  de  l’acide  chlorhy- 
drique par  le  peroxyde  de  manganèse  et  sur  la  régénération  de  ce 
peroxyde.  Sans  entrer  à ce  sujet  dans  des  détails  techniques,  nous 
nous  contenterons  d’indiquer  le  mécanisme  général  du  procédé 
Weldon. 

Le  résidu  acide  de  l’opération  première  est  neutralisé  par  la 
craie,  qui  décompose  le  chlorure  ferrique  et  précipite  l’oxyde  fer- 
rique. La  solution  décantée,  renfermant  le  chlorure  de  manganèse, 
est  alors  traitée  par  la  chaux.  L’hydrate  manganeux  Mn03Ha  qui 
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se  précipite  se  transforme  à l’air  en  oxyde  manganique  MirO8 
hydraté,  qui  n’a  que  la  moitié  de  la  valeur  de  réaction  du  peroxyde. 
Mais  en  présence  d’un  excès  de  cliaux  et  à une  température  de  55°, 

I oxydation,  sous  l’influence  d’un  rapide  courant  d’air,  va  jusqu’àla 
production  du  peroxyde,  qui,  après  s’être  déposé,  est  prêt  à être 
réintroduit  dans  les  générateurs  de  chlore.  Il  est  alors  combiné  à 
de  la  chaux  (2Mn0‘,.Ca0.H20),  ce  qui  n’offre  aucun  inconvénient. 

150.  Propriétés  physiques. —Le  chlore  est  un  gaz  jaune  ver- 
dâtre doué  d’une  odeur  très  désagréable  et  exerçant  sur  les  organes 
respiratoires  une  action  des  plus  irritantes,  pouvant  provoquer  des 
accidents  graves.  Sa  densité  à 0"  est  égale  à 2,45  par  rapport  à 
l’air  et  à 35,37  par  rapport  à l’hydrogène.  Un  litre  de  ce  gaz  à 0° 
pèse  3sr,473.  Cette  densité  est  maximum  à 20°,  soit  2,48;  elle 
s’abaisse  à 2,45  lorsqu’on  atteint  200°  (en  la  ramenant  par  le 
calcul  à 0°)  (Ludwig).  Observée  entre  200  et  1200°,  elle  ne  change 
pas  de  valeur,  mais  vers  1400°,  cette  densité  s’abaisse  à 2,05,  ce 
qui  indique  une  dissociation  partielle  des  molécules  de  chlore  en 
atomes  libres  (Y.  Meyer,  Crafts). 

Le  chlore  se  liquéfie  à 0°  sous  une  pression  de  6 atmosphères; 
à 12°, 5,  il  exige  une  pression  de  8,5  atmosphères,  et  sous  la  pres- 
sion normale  un  froid  de  — 35°  (Faraday).  Le  chlore  liquide  bout  à 
— 33°, 6 (Régnault)  et  se  prend  à — 102°  en  une  masse  cristalline 
jaune  (Olzewski).  C’est  un  liquide  jaune,  mobile,  non  miscible  à 
l’eau  et  d’une  densité  de  1,33.  On  l’obtient  facilement  en  chauffant 
l’hydrate  de  chlore  vers  40°  dans  un  tube  Faraday,  dont  on  refroidit 
la  seconde  branche  dans  laquelle  vient  distiller  le  chlore  liquéfié. 
Dans  un  tube  droit  scellé  à la  lampe  et  renfermant  l’hydrate  de 
chlore,  on  obtient  à 38°  deux  couches  dont  la  plus  dense  est  le 
chlore  liquéfié. 

L’eau  dissout  environ  2 fois  et  demie  son  volume  de  gaz  chlore 
à la  température  ordinaire  (3  vol.  à 8°),  beaucoup  moins  à chaud 
(la  solubilité  va  aussi  en  diminuant  de  10°  à 0°);  vers  0°,  il  se 
forme  une  combinaison  solide  ( hydrate  de  chlore).  La  solution  de 
chlore,  qui  porte  le  nom  d 'eau  de  chlore , possède  la  couleur  et 
l’odeur  du  gaz. 

151.  Poids  atomique  du  chlore.  — Le  nombre  usuel  admis 
est  35,5,  ce  qui  correspond  à la  densité  2,458  par  rapport  à l’air. 
Le  nombre  35,457  s’accorde  plus  exactement  avec  la  densifé  aussi 
bien  qu’avec  les  expériences  analytiques. 
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L’analyse  du  chlorate  de  potassium  et  la  composition  du  chlo 
rure  d’argent  avaient  conduit  Berzelius  au  nombre  35,412.  M.  Stas 
a obtenu  des  nombres  variant  entre  35,455  et  35 ,,460  en  établissant 
synthétiquement  la  composition  du  chlorure  d’argent.  Si  l’on  ad- 
met, pour  l’oxygène  le  poids  atomique  15,96,  et  pour  celui  de  l’ar- 
gent 107,66,  celui  du  chlore  devient  35,37  (Stas). 

152.  Propriétés  chimiques.  — Le  chlore  n’est  pas  com- 
bustible et  ne  se  combine  pas  directement  à l’oxygène.  Par  contre, 
il  possède  une  affinité  très  énergique  pour  les  métaux  et  pour  la 
plupart  des  métalloïdes. 

Presque  tous  les  métaux  s’y  combinent  directement  à la  tempé- 
rature ordinaire,  avec  un  grand  dégagement  de  chaleur,  souvent 
avec  incandescence.  Lorsque  les  métaux  sont  en  masse  compacte, 
il  faut  quelquefois  les  chauffer  préalablement  si  l’on  veut  déter- 
miner une  combinaison  énergique. 

Ainsi  une  tige  de  cuivre,  légèrement  chauffée,  devient  incan- 
descente dans  une  atmosphère  de  chlore,  et  le  flacon  se  remplit  de 
fumées  jaunes  de  chlorure  cuivrique.  Si  l’on  emploie  le  cuivre  en 
feuilles  minces,  il  n’est  pas  nécessaire  de  le  chauffer  pour  qu’il  y 
ait  incandescence. 

L’antimoine,  l’arsenic,  projetés  en  poudre  dans  un  flacon  de 
chlore,  y produisent  une  gerbe  d’étincelles.  Le  phosphore  s’en- 
flamme spontanément  dans  un  flacon  de  chlore. 

Le  potassium  brûle  également  dans  le  chlore  ; mais,  chose  cu- 
rieuse, le  sodium  peut  être  fondu  dans  le  chlore  sec  sans  qu’il  y ai! 
combinaison. 

L’oxygène  et  le  carbone  sont  à peu  près  les  seuls  éléments  qui 
ne  s’unissent  pas  directement  au  chlore. 

Le  caractère  chimique  le  plus  saillant  du  chlore  est  son  affinité 
pour  l’hydrogène,  quoiqu’elle  ne  s’exerce  pas  sans  l’intervention 
d’un  agent  physique  : chaleur,  lumière,  électricité. 

Un  mélange  à volumes  égaux  de  chlore  et  d’hydrogène  peu! 
être  conservé  à la  température  ordinaire  et  dans  l’obscurité.  Mais 
si  on  en  approche  une  bougie  allumée,  les  deux  gaz  se  combinent 
avec  explosion.  Il  en  est  de  même  sous  l’influence  de  l’étincelle 
électrique  ou  sous  celle  de  la  lumière. 

A la  lumière  diffuse,  la  combinaison  s’effectue  lentement,  mais 
sous  l’influence  de  la  lumière  solaire,  elle  a lieu  avec  explosion; 
aussi  faut-il  éviter  d’effectuer  un  semblable  mélange  à la  lumière. 

I.  — Chimie  minérale.  18 
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Ou  pou l remplacer  les  rayons  solaires  par  la  lumière  du  magné- 
sium ou  parla  flamme  du  sulfure  de  carbone,  brûlant  dans  une 
atmosphère  de  bioxyde  d’azote  ou  mélangé  à du  peroxyde  d’a- 
zote liquide. 

D’après  Draper,  le  chlore  qui  a subi  l’insolation  contracte  des 
affinités  plus  énergiques  que  le  chlore  non  insolé.  Les  recherches 
photométriques  de  MM.  Bunsen  et  Roscoe,  en  1 856,  tendent  à in- 
firmer cette  assertion. 

Lorsqu’on  introduit  un  jet  d’hydrogène  enflammé  dans  un  cou- 
rant de  chlore,  il  continue  à y brûler  avec  une  flamme  bleuâtre. 
Inversement,  si  l’on  fait  passer  du  chlore  par  un  tube  effilé  dans 
une  éprouvette  remplie  d’hydrogène  que  l’on  enflamme,  le  jet  de 
chlore  prend  feu  et  brûle  dans  l’hydrogène. 

Tous  ces  phénomènes  donnent  lieu  à du  gaz  chlorhydrique  qui 
se  manifeste  à l’air  par  des  fumées  blanches. 

La  combinaison  du  chlore  avec  l’hydrogène  a lieu  en  dégageant 
22  calories  pour  1 molécule  HCl  gazeux. 

L’affinité  du  chlore  pour  l'hydrogène  s’exerce  sur  une  foule  de 
combinaisons  hydrogénées. 

L’eau  est  décomposée  par  le  chlore  sous  l’influence  de  la  chaleur 
ou  de  la  lumière. 

H20  + Cl2  = 2HCl-f-0. 

En  faisant  passer  du  chlore  mélangé  de  vapeur  d’eau  à travers 
un  tube  de  porcelaine  chauffé  au  rouge,  on  recueille  de  l’oxygène. 
Si  l’on  expose  une  solution  aqueuse  de  chlore  à la  lumière  solaire 
sous  une  cloche,  il  s’en  sépare  des  bulles  d’oxygène. 

Le  chlore  enlève  de  même,  déjà  à la  température  ordinaire, 
l’hydrogène  à l’hydrogène  sulfuré,  gazeux  ou  en  dissolution,  en 
mettant  le  soufre  en  liberté.  L’ammoniaque  Azli3  donne  pareille- 
ment de  l’azote. 

L’hydrogène  phosphoré,  l’hydrogène  arsénié,  le  gaz  des  marais 
sont  décomposés  avec  explosion  par  le  chlore.  Beaucoup  de  car- 
bures d’hydrogène  sont  décomposés  par  le  chlore  avec  mise  en 
liberté  de  charbon. 

En  enflammant  un  mélange  de  2 volumes  d’éthylène  et  de  4 vo- 
lumes de  chlore,  la  combustion  se  produit  de  haut  en  bas  et  il  se 
forme  un  abondant  dépôt  de  charbon. 


C2H;  -f-  2C12  = 4HCI  -f-  C2. 
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L’essence  (le  térébenthine,  imbibant  une  feuille  de  papier  à fil- 
trer, s’enflamme  spontanément  dans  le  chlore,  toujours  avec  mise 
en  liberté  de  charbon. 

Toujours  en  vertu  de  son  affinité  pour  l’hydrogène,  le  chlore, 
en  présence  de  l’eau,  est  un  agent  oxydant  énergique.  Il  convertit 
l’acide  sulfureux  en  acide  sulfurique 

S03I12  + H20  + Cl2  = 2HCI  + S04H2 

Les  oxydes  de  plomb,  manganeux,  ferreux,  sont  transformés  en 
peroxydes  en  présence  d’un  alcali 

MnO  + 2KH0  + Cl2  =2C1K  + H20  + MnO2. 

153.  Usages.  — Ce  sont  ces  propriétés  oxydantes  qui  ont 
pour  effet  la  destruction  des  matières  colorantes  organiques  et 
qui  motivent  l’emploi  du  chlore  pour  le  blanchiment  des  tissus, 
recommandé  pour  la  première  fois  par  Berthollet,  et  pour  celui  des 
diverses  fibres  utilisées  pour  la  fabrication  du  papier,  etc. 

Le  chlore  agit  par  la  même  raison  comme  désinfectant  en  dé- 
truisant les  odeurs  et  les  miasmes.  Ce  n’est  pas  en  général  à 
l’état  libre  qu’on  emploie  le  chlore  pour  ces  usages,  mais  dans  sa 
combinaison  avec  la  chaux,  désignée  sous  le  nom  de  chlorure  de 
chaux  (Voir  IIypochlorites). 

154.  Hydrate  de  chlore.  — Lorsqu’on  dirige  un  courant  de 
chlore  dans  l’eau  refroidie  vers  0°,  il  se  sépare  des  cristaux  jaunes, 
enchevêtrés  qui,  filtrés  à basse  température  et  rapidement  expri- 
més, renferment  27,7  p.  100  de  chlore,  ce  qui  correspond  à la  for- 
mule Cl2. 10IPO  (Faraday).  On  a aussi  assigné  à cet  hydrate  la  for- 
mule Cl2.8H20  (Roozboom,  Le  Chatelier). 

L’hydrate  de  chlore  est  très  instable  et  sa  tension  de  dissocia- 
tion atteint  770  millimètres  à la  température  de  9°, 8 (Le  Chatelier). 
Chauffé  en  tubes  scellés,  il  se  dissocie  complètement  à 58°,  en  eau 
et  chlore  qui  se  liquéfie  (150).  Lorsque  l’on  refroidit  l’hydrate  de 
chlore  au-dessous  de  — 1°,  température  de  congélation  de  l’eau 
eu  présence  du  chlore,  il  abandonne  également  du  chlore,  dont 
la  tension  atteint  100  millimètres  environ  à — 6°  (Le  Chatelier). 

ACIDE  CHLORHYDRIQUE.  - HCl  = 30,37. 

Densité  (H)  = 18,185;  (air)  = 1,27. 

La  solution  d’acide  chlorhydrique  paraît  avoir  été  observée 
pour  la  première  fois  par  Basile  Valentin,  au  quinzième  siècle. 
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Elle  a été  désignée  pendant  longtemps  sous  le  nom  d’esprit  de 
sel  parce  qu’on  l’obtenait  à l’aide  du  sel  commun  et  du  vitriol, 
puis  d 'acide  marin  ou  d'acide  muriatique  (de  maria , saumure). 
C’est  à Priestley  qu'est  due  la  découverte  du  gaz  chlorhydrique. 
Le  caractère  acide  de  ce  corps  avait  fait  supposer  qu’il  renferme 
de  l’oxygène  comme  tous  les  acides;  cette  erreur  a été  détruite 
en  1810  par  Davy,  qui  montra  que  le  gaz  chlorhydrique  ne  ren- 
ferme que  du  chlore  et  de  l’hydrogène. 

155.  Formation  et  préparation.  — L’acide  chlorhydrique 
se  forme  par  l’union  directe  et  sans  contraction  de  volumes  égaux 
de  chlore  et  d’hydrogène  (36),  sous  l’influence  de  la  chaleur  ou 
de  la  lumière. 

Un  mélange  à volumes  égaux  de  chlore  et  d’hydrogène  fait  explo- 
sion lorsqu’on  l’expose  à une  lumière  riche  en  radiations  chimi- 
ques (rayons  solaires,  flamme  de  sulfure  de  carbone  mélangé  de 
peroxyde  d’azote).  Pour  faire  cette  expérience,  on  mélange  les 
deux  gaz  aussi  exactement  que  possible,  sur  l’eau  salée  dans  de 
petits  flacons  de  100  centimètres  cubes  de  capacité  environ,  en 
opérant  dans  un  endroit  peu  éclairé. 

Le  charbon  de  bois  peut  absorber  son  poids  de  chlore,  avec- 
élévation  de  température  ; si  l’on  fait  ensuite  passer  sur  ce  charbon 
un  courant  d’hydrogène  sec,  il  y a production  abondante  d’acide 
chlorhydrique,  même  à froid  et  dans  l’obscurité.  Ce  charbon  chloré 
décompose  en  outre  l’eau  avec  formation  d’acide  chlorhydrique 
et  d’acide  carbonique  (Melsens). 

L’acide  chlorhydrique  prend  naissance  dans  l’action  du  chlore 
sur  une  foule  de  combinaisons  hydrogénées.  Il  se  forme  encore 
par  l’action  de  l’hydrogène  sur  beaucoup  de  chlorures  métal- 
liques ; par  l’action  de  l’eau  sur  les  chlorures  des  métalloïdes,  par 
exemple,  les  chlorures  de  phosphore,  et  sur  les  chlorures  d’acides, 
tels  que  le  chlorure  de  sulfuryle,  le  chlorure  d’acétyle,  etc.,  et 
même  sur  certains  chlorures  métalliques  à une  température  élevée, 
tels  que  le  chlorure  de  magnésium  et  le  chlorure  d’aluminium. 

PCI3  + 3H20  = P03H3  H-3HC1 
MgCl2  + II2  O = MgO  + 2HC1 

Un  très  grand  nombre  de  matières  organiques  sont  décomposées 
par  le  chlore,  avec  production  d’acide  chlorhydrique  et  d’un  com- 
posé chloré  dans  lequel  l'hydrogène  a été  remplacé  par  du  chlore. 
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La  préparation  de  l’acide  chlorhydrique  dans  les  laboratoires, 
aussi  bien  que  dans  l’industrie,  repose  sur  la  décomposition  du 
chlorure  de  sodium  par  l’acide  sulfurique.  Suivant  la  tempéra- 
ture à laquelle  on  effectue  la  réaction,  on  décompose  I ou  2 mo- 
lécules de  chlorure  de  sodium  par  1 molécule  d’acide  sulfurique 

NaCl  + S04H2  = SOMINa  + HCl 
2NaCl  + S04H2  = S04Na2  + 2HC1. 

La  première  réaction  est  celle  qui  a lieu  à une  température  peu 
élevée,  même  avec  un  excès  de  chlorure  de  sodium. 

Pour  préparer  le  gaz  acide  chlorhydrique,  on  place  dans  un 
ballon,  muni  d'un  tube  de  sûreté  en  S et  d’un  tube  de  dégagement, 
6 parties  de  chlorure  de  sodium  et  l’on  y verse  peu  à peu  par 
le  tube  de  sûreté  10  à 11  parties  d’acide  sulfurique  concentré. 
Le  sel  ordinaire  est  décomposé  tumultueusement  par  l’acide  sul- 
furique et  le  dégagement  de  gaz  est  difficile  h régulariser,  aussi  le 
remplace-t-on  par  le  sel  fondu  qui,  beaucoup  plus  compact,  se  dé- 
compose régulièrement  à une  douce  chaleur.  Le  ballon  n’a  pas 
besoin  d’être  aussi  spacieux  et  tout  l’acide  concentré  peut  être 
ajouté  d’un  coup.  Il  ne  se  produit  pas  d’eau  dans  la  réaction,  on 
peut  donc  directement  recueillir  le  gaz  sur  le  mercure;  on  ne  peut 
pas  le  recueillir  sur  l’eau  à cause  de  sa  grande  solubilité. 

156.  Composition  de  l’acide  chlorhydrique.  — L’expé- 
rience synthétique  rappelée  plus  haut  montre  que  les  gaz  hydrogène 
et  chlore  s’unissent  à volumes  égaux  et  sans  cond  ensation.  On  arrive 
au  même  résultat  en  analysant  le  mélange  gazeux  produit  par  l’é- 
lectrolyse  d’une  solution  d’acide  chlorhydrique.  En  absorbant  le 
chlore  par  la  potasse,  le  volume  du  mélange  se  réduit  de  moitié; 
ce  qui  reste  est  de  l’hydrogène.  Le  même  mélange  soumis  à l’ac- 
tion de  la  lumière  ne  change  pas  de  volume  e t le  produit  de  la  com- 
binaison est  totalement  soluble  dans  l’eau.  Pour  effectuer  cette  élec- 
trolyse,  il  faut  employer  des  électrodes  de  charbon  et  opérer  sui- 
de l’acide  chlorhydrique  très  concentré;  comme  celui-ci  dissout 
beaucoup  de  chlore,  l’expérience  doit  être  prolongée  longtemps 
avant  que  les  gaz  de  l’électrolyse  se  dégagent  dans  les  rapports 
voulus.  Ces  expériences  sont  donc  peu  précises. 

On  met  plus  aisément  en  évidence  la  composition  du  gaz  chlor- 
hydrique en  décomposant  celui-ci  par  l’étain  ou  par  le  sodium. 
On  introduit  un  volume  déterminé  de  gaz  bien  sec  dans  une 
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cloche  courbe  ([ Ig.  88)  et  l'on  y fait  passer  un  morceau  d’étain  ou 
de  sodium,  qui  reste  dans  la  cavité  pratiquée  dans  la  cloche  à cet 

effet.  En  chauffant  le  métal,  celui-ci 
décompose  l’acide  chlorhydrique 
dont  il  met  l’hydrogène  en  liberté. 
En  mesurant  celui-ci,  on  voit  que  son 
volume  est  juste  la  moitié  de  celui 
du  gaz  chlorhydrique  employé.  Si 
donc  de  la  densité  du  gaz  chlo- 
rhydrique, par  rapport  à l’hydro- 
gène, 18,185,  on  retranche  la  moitié 
de  la  densité  de  l’hydrogène,  soit  0,5, 
on  trouve  le  nombre  17,685,  qui  est 
la  moitié  de  la  densité  du  chlore.  On  en  conclut  que  l’acide  chlor- 
hydrique renferme  la  moitié  de  son  volume  de  chacun  des  gaz 
composants,  unis  par  conséquent  sans  condensation. 

157.  Propriétés.  — L’  acide  chlorhydrique  est  un  gaz  incolore, 
doué  d’une  odeur  très  irritante  ; exposé  à l’air  il  en  absorbe  l'hu- 
midité et  donne  un  acide  hydraté,  qui  produit  des  fumées  blanches 
épaisses.  Sa  densité  par  rapport  à l’air  est  égale  à 1,247  (Biot  et 
Gay-Lussac).  Il  se  liquéfie  à 10°,  sous  une  pression  de  40  atmo- 
sphères ; à — 4°,  sous  une  pression  de  25  et  à — 16°  sous  une  pres- 
sion de  20  atmosphères.  L’acide  liquéfié  a pour  densité  1,27 
(Davy  et  Faraday).  Il  se  concrète  à — 115°, 7 en  une  masse  cris- 
talline fusible  à — 112°, 5 (Olszewski).  L'acide  liquide  est  sans 
action  sur  les  métaux,  sauf  l’aluminium  (Gore). 

Le  gaz  chlorhydrique  est  dissocié  à une  température  éle- 
vée, mais  sa  tension  de  dissociation  est  très  faible  à 1400° 
(IL  Deville). 

Il  est  sans  action  sur  la  plupart  des  métalloïdes.  La  majeure 
partie  des  métaux  le  décomposent,  à froid  ou  à chaud.  L'or,  le 
platine  et  quelques  autres  métaux  sont  sans  action. 

158.  Solubilité.  — Le  gaz  acide  chlorhydrique  est  très  soluble 
dans  l’eau  qui,  à 0°,  en  dissout  503  fois  son  volume;  à 10°,  472  vo- 
lumes ; à 2.0°,  442  volumes;  à 60°,  343  volumes.  Celle  solubilité 
n’obéit  pas  à la  loi  de  Dalton.  L'eau,  qui  dissout  524  volumes  de 
gaz  à 0°,  sous  une  pression  de  1 mètre  de  mercure,  devrait  en 
dissoudre  52v0’y4  sous  une  pression  de  0 m , 1 0 ; or  elle  en  dissout 
encore  alors  402  volumes  (Roscoe  et  Ditlmar). 
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SOLUBILITÉ  DE  L’ACIDE  CHLORHYDRIQUE. 


On  peut  mettre  cette  grande  solubilité  en  évidence  par  plusieurs 
expériences.  Une  cloche  remplie  de  gaz  sur  le  mercure  et  portée 
sur  l’eau  se  remplit  instanta- 
nément de  liquide  et  1 absor- 
ption est  si  brusque  qu’elle 
peut  briser  la  cloche,  aussi 
faut-il  avoir  soin  d’entourer 
celle-ci  d’un  linge. 

Si  l’on  introduit  un  frag- 
ment de  glace  dans  une  cloche 
contenant  du  gaz  chlorhydri- 
que, celui-ci  est  rapidement 
absorbé  par  la  glace,  qui  entre 
en  fusion. 

Si  l’on  remplit  un  flacon 
de  gaz  chlorhydrique,  par 
déplacement  d’air,  qu’on  le 
ferme  avec  un  bouchon  por- 
tant un  tube  effdé,  puis  que  l’on  introduise  l’orifice  extérieur  de  ce 
tube  dans  une  masse  d’eau,  on  voit  bientôt  celle-ci  s’élever  dans 
le  ballon  en  formant  jet  d’eau  (fig.  89).  Si  l’on  a coloré  l’eau  par 


Fig.  90. 


de  la  teinture  bleue  de  tournesol,  la  couleur  virera  au  rouge.  Il 
est  nécessaire  d’amorcer  le  tube  effilé  par  l’introduction  de  quelques 
gouttes  d’eau. 
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Pour  préparer  la  solution  d’acide  chlorhydrique,  on  fait  agir 
l'acide  sulfurique  étendu  des  2/3  de  son  volume  d’eau  sur  le 
sel  marin,  ou  bien  on  arrose  celui-ci  avec  de  l’acide  chlorhy- 
drique du  commerce,  au  lieu  d’eau  qui  absorberait  une  grande 

quantité  du  gaz  produit,  et  on 
ajoute  peu  à peu  l’acide  sulfu- 
rique concentré.  Le  gaz  dégagé 
est  d’abord  lavé  dans  un  premier 
llacon  contenant  un  peu  d’eau, 
puis  dans  une  série  de  flacons  de 
Woulfe  (fi g.  90),  contenant  de 
l’eau  distillée  et  refroidis  exté- 
rieurement ; la  dissolution  de  l’a- 
cide chlorhydrique  se  fait  en  effet 
avec  élévation  de  température, 
en  même  temps  le  liquide  aug- 
mente de  volume  et  de  densité. 

L’acide  du  commerce  est  ob- 
tenu comme  produit  secondaire 
dans  la  préparation  du  sulfate.de 
sodium  en  vue  de  la  fabrication 
de  la  soude  par  le  procédé  Le- 
blanc. Le  sel  commun  est  traité 
par  l’acide  sulfurique  des  cham- 
bres de  plomb  dans  de  grandes 
bassines  en  fonte.  Le  gaz  chlor- 
hydrique qui  se  dégage  est  appelé 
à travers  un  système  de  tours  de 
condensation  construites  en  po- 
teries, matériaux  inattaquables 
par  l’acide  chlorhydrique,  et  de 
15  mètres  de  haut.  L’intérieur 
de  ces  tours  est  muni  de  fragments  de  poteries  reposant  sur  des 
voûtes  à jour  et  sur  lesquelles  s’éparpille  de  l’eau  fournie  par  un 
bac  surmontant  les  tours;  cette  eau  se  sature  dans  sa  chute  de  gaz 
chlorhydrique.  La  figure  91  montre  la  disposition  de  ces  tours. 

Dans  d’autres  cas,  la  décomposition  du  sel  marin  est  produite 
dans  des  cornues  cylindriques,  et  le  gaz  chlorhydrique  dégagé 
est  dirigé  dans  une  série  de  touries  contenant  de  l’eau  (fig.  92). 
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L’acide  obtenu  dans  les  laboratoires  est  généralement  pur;  il 
n'en  est  pas  de  même  de  celui  du  commerce,  qui  est  coloré  en 
jaune  par  du  chlorure  ferrique  et  qui  renferme  en  outre  de  l'acide 
sulfurique,  de  l’acide  sulfureux  et  du  chlorure  d'arsenic,  lorsque 
l'acide  sulfurique  employé  pour  l'obtenir  était  arsénical.  La  dis- 
tillation est  insuffisante  pour  le  purifier;  on  transforme  d’abord 
l’acide  sulfureux  en  acide  sulfurique  par  quelques  bulles  de  chlore, 
puis  on  précipite  l'arsenic  par  une  solution  de  chlorure  stanneux 


Fig.  92. 


qui  sépare  l'arsenic  à l’état  de  liberté;  enfin  l’on  distille  l’acide  en 
laissant  perdre  les  premières  portions  du  gaz  et  en  condensant  le 
reste  dans  l’eau  refroidie. 

159.  Constitution  de  l’acide  chlorhydrique  dissous.  — La  solu- 
tion concentrée  d’acide  chlorhydrique  est  un  liquide  fumant  à l’air, 
très  acide,  se  concrétant  à — 40°  en  une  masse  feuilletée.  Quand  on 
a chauffe,  elle  perd  du  gaz  chlorhydrique.  Si,  au  contraire,  on  fait 
bouillir  une  solution  étendue,  elle  perd  de  l’eau  et  s’enrichit  en 
acide.  Dans  les  deux  cas  on  arrive  à obtenir  une  solution  de  même 
concentration,  qui  bout  à 110°  sous  la  pression  ordinaire  et  qui 
renferme  20,24  p.  100  HCl,  soit  HCl  + 8II20.  Mais  lorsqu’on  fait 
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varier  la  pression,  l’acide  qui  passe  à une  température  constante 
n a Pas  meme  composition.  Pour  des  pressions  plus  fortes  que 
0ln,760  la  quantité  d’acide  réel  contenu  dans  le  produit  qui  distille 
à température  constante  va  en  s’abaissant;  elle  s’élève  au  con- 
traire pour  l’acide  qui  passe  sous  des  pressions  inférieures.  Sous 
une  pression  de  0m,05,  il  renferme  23,2  p.  100  HCl.  Cette  varia- 
tion de  composition  montre  qu’on  n’a  pas  affaire  h une  combi- 
naison chimique  proprement  dite  (Roscoe  et  Dittmar). 

Si  l'on  fait  passer  un  courant  d’air  sec  dans  la  solution  concen- 
trée d’acide  chlorhydrique,  elle  perd  de  l’acide  et  cela  d’autant 
plus  que  la  température  est  plus  élevée.  A 0°,  le  liquide  retient 
25  p.  100  HCl  ; à 10°,  24,7  p.  100  ; à 100°,  20,7  p.  100.  La  concen- 
tration de  l’acide  ainsi  obtenu  à la  température  ordinaire  est  la 
même  que  celle  de  l’acide  concentré  abandonné  à l’air  humide  ; elle 
correspond  aux  rapports  moléculaires  IICl  + 6II20. 

On  peut  admettre  en  résumé  plusieurs  hydrates  : 

HC1  + 3H20.  Solution  au  maximum  de  saturation.  Densité  = 1,21 
HC1  + 4H20.  Solution  saturée  maintenue  à 100°.  Densité=  1,162 
IIGl-(-6H20.  Solution  abandonnée  à l’air  humide.  Densité  = 1,11 
HC1-1-8H20  passant  à la  distillation  à 110° Densilé=l,10 

MM.  Pierre  et  Puchot  ont  enfin  signalé  un  hydrate  HCl  + 2IPO 
qu’on  obtient  en  faisant  passer  du  gaz  chlorhydrique  dans  une  solu- 
tion concentrée  d’acide  refroidie  à — 22°.  Il  se  sépare  subitement  en 
cristaux  ctla  température  s’élève  à — 1 8°,  qui  est  leur  point  de  fusion. 

L'acide  chlorhydrique  est  d’un  usage  très  fréquent  dans  les 
laboratoires.  Dans  l’industrie  il  est  surtout  utilisé  pour  la  fabrica- 
tion du  chlore.  Il  est  souvent  nécessaire  de  connaître  la  richesse 
d’un  acide  chlorhydrique;  cette  richesse  est  en  rapport  avec  la 
densité.  Voici,  pour  la  température  ordinaire  (15°),  la  richesse 
correspondant  à la  densité,  d’après.  M.  J.  Kolh. 


DENSITÉ. 

IIClp.  100. 

DENSITÉ. 

IIClp.  100. 

DENSITÉ. 

HCl  p.  100. 

1.0103 

2.22 

1.1048 

20.91 

1 . 1 844 

36.63 

1 .0189 

3.80 

1.1196 

23.72 

1.1938 

38.67 

1.0310 

6.26 

1 . 1 308 

25.96 

1.2021 

40.51 

1.0557 

11.02 

1.1504 

29.72 

1.2074 

41.72 

1 . 0752 

15.20 

1.1588 

31.50 

1.2124 

43.09 

1 .0942 

18.67 

1.1730 

34.24 
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160.  Données  thermo-chimiques.  — La  combinaison  du  chlore 
avec  l'hydrogène,  pour  donner  HCl  gazeux,  produit  22,000  calories. 
Une  molécule  HCl  en  se  dissolvant  dans  100  à 400  fois  son  poids 
d’eau,  dégage  en  outre  17e*1,  4.  Lorsqu’on  étend  d’eau  une  solu- 
tion concentrée  d’acide  chlorhydrique,  il  y a dégagement  de  cha- 
leur, qui  est  d’autant  plus  considérable  qu’on  part  d’un  acide  plus 
concentré.  Voici  quelques-uns  des  résultats  obtenus  par  M.  Ber- 
thelot  : 


Liquide  initial 
(en  molécules). 

Eau  ajoutée. 

Chaleur  dégage 

HCl  -h  2,17  H20  (saturé  à — 12°) 

240  tPO 

5cal,3 1 

+ 2,50  (saturé  à 0°) 

260 

4 ,47 

+ 2,93 

200 

3 ,89 

-+  3,99 

240 

2 ,863 

-h  5,07 

280 

2 ,29 

+ 50,4 

100 

0 ,175 

L’acide  chlorhydrique  concentré  absorbe  deux  atomes  de  chlore 
en  dégageant  9,  4cal.  M.  Berthelot  admet  qu’il  y a dans  ce  cas  for- 
mation d’un  per  chlorure  d' hydrogène  HCl3  en  dissolution. 

161.  Chlorures.  — Ils  dérivent  de  une  ou  plusieurs  molécules 
d’acide  chlorhydrique  par  substitution  d’un  métal  monovalent  ou 
d’un  métal  polyvalent  à l’hydrogène.  Les  métaux  alcalins,  l’argent  et 
le  thallium  sont  dans  le  premier  cas  et  donnent  des  chlorures  de  la 
formule  générale  M'Cl;  les  métaux  alcalino-terreux  et  un  grand 
nombre  de  métaux  lourds  (zinc,  plomb,  fer,  cuivre,  cobalt,  etc.), 
donnent  des  chlorures  M"CP.  Le  bismuth,  l’or,  l’antimoine,  le 
thallium  fournissent  des  trichlorures  MWC13  ; l’étain,  le  platine,  le 
molybdène,  le  titane  et  quelques  autres  des  chlorures  MIVC14  ; 
l’antimoine,  comme  le  phosphore,  le  vanadium,  des  chlorures M'CP  ; 
le  tungstène  et  le  molybdène,  des  hexachlorures  MCI6.  Certains 
chlorures  dérivent  de  six  molécules  IIC1  par  la  substitution  d’un 
atome  double  d’un  métal  tétratomique  (MIV=MIV) VI  aux  six  atomes 
d’hydrogène.  Tels  sont  les  chlorures  ferrique,  d’aluminium,  de 
cérium,  de  chrome  (M2)IV  Cl6,  désignés  généralement  comme  ses- 
quichlorures. 

Beaucoup  de  métaux  peuvent  donner  plusieurs  chlorures;  ainsi 
le  thallium  donne  un  protochlorure  et  un  trichlorure  ; l’étain,  un 
bichlorure  et  un  tétrachlorure;  le  manganèse,  un  bichlorure,  un 
tétrachlorure  (instable)  et  un  hexachlorure  (sesquichlorure).  Le 
cuivre  et  le  mercure  donnent  des  prolochlorures,  les  deux  atomes 
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(I  hydrogène  de  2HC1  étant  remplacés  par  un  double  atome  de 
métal  (Hg"  — Hg")",  (Cu"  — Cu"  )"  ; ce  sont  les  chlorures  mercu- 
veux  et  cuivreux  Hg2Cl“  et  Cu2Gl2  ; dans  les  autres,  ils  sont  rem- 
placés par  un  seul  atome  bivalent  Hg",  Gu"  ; ce  sont  les  chlorures 
mer curique  et  cuivrique. 

On  connaît  beaucoup  de  chlorures  doubles  ou  chlorosels , prove- 
nant de  la  combinaison  d’un  chlorure  à caractère  acide  avec  un 
chlorure  électro-positif.  Tel  est  le  chloroplatinate  de  potassium 
PtCPK2,  correspondant  à un  acide  chloroplatinique  PtClr,H2  on 
PtCP.âHCl.  Ce  sel  et  d’autres  de  même  nature  sont  très  peu  solu- 
bles, malgré  la  forte  solubilité  des  chlorures  constituants. 

Tandis  que  les  chlorures  métalloïdiques  sont  décomposés  par 
l’eau  froide,  les  chlorures  métalliques  s’y  dissolvent,  sauf  quel- 
ques exceptions,  sans  décomposition  apparente.  Le  chlorure  de 
bismuth  et  le  chlorure  stanneux  sont  décomposés  avec  formation 
d’oxychlorure  BiO  Cl  ou  de  chlorliydrine  Sn(OH)Cl.  D’autres  chlo- 
rures sont  décomposés  par  l’eau,  mais  seulement  à température 
élevée  ; on  a déjà  signalé  à cet  égard  le  chlorure  de  magnésium. 

La  chaleur  seule  est  sans  action  sur  les  chlorures  au  minimum 
de  chloruration  (sauf  ceux  de  platine  d’or,  etc.);  quelques  chlo- 
rures supérieurs  perdent  une  partie  de  leur  chlore,  par  exemple 
le  chlorure  cuivrique,  le  pentachlorure  d’antimoine.  Tous  les  chlo- 
rures non  décomposables  sont  fusibles  et  plus  ou  moins  volatils. 

Au  contact  de  Y air,  l’action  de  la  chaleur  est  plus  complexe  ; 
beaucoup  de  chlorures  perdent  du  chlore  en  absorbant  de  l’oxygène, 
tels  sont  les  chlorures  de  fer,  de  cuivre,  de  manganèse,  de  plomb. 
Ceux  d’argent,  de  mercure,  des  métaux  alcalins  restent  complè- 
tement inaltérés;  les  chlorures  de  baryum,  de  strontium,  de  cal- 
cium perdent  une  petite  quantité  de  chlore. 

Le  soufre  agit  à peu  près  à la  manière  de  l’oxygène,  mais  en 
donnant  en  plus  du  chlorure  de  soufre. 

L hydrogène  réduit  un  grand  nombre  de  chlorures  à l’état  mé- 
tallique; les  chlorures  de  fer,  de  zinc,  de  nickel,  d’argent,  de 
cuivre,  de  plomb,  etc.,  sont  dans  ce  cas. 

Les  seuls  chlorures  insolubles  dansl’eausont  ceux  d’argent,  de 
mercurosum,  de  cuprosum  ; les  chlorures  thalleux  et  de  plomb 
sont  très  peu  solubles  dans  l’eau  froide. 

En  cristallisant  de  leurs  solutions  aqueuses,  certains  chlorures 
sont  anhydres  (chlorures  de  potassium,  de  sodium,  de  mercure)  ; 
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d’autres  renferment  de  l’eau  de  cristallisation  (ceux  de  fer,  de 
cuivre,  de  calcium,  etc.,  etc.). 

162.  Préparation  des  chlorures.  — On  obtient  les  chlorures  : 

1°  Par  l’action  du  chlore  sec  sur  le  métal.  Ce  procédé  fournit  le 

degré  de  chloruration  le  plus  élevé.  Il  est  utilisé  surtout  pour 
obtenir  les  chlorures  volatils  et  anhydres  ; 

2°  Par  l’action  de  l'acide  chlorhydrique  sur  les  métaux.  Avec 
le  gaz  chlorhydrique  sec  on  obtient  les  chlorures  anhydres,  au 
degré  inférieur  de  chloruration  (chlorure  ferreux,  chlorure  stan- 
neux,  chlorure  de  zinc).  Avec  l'acide  chlorhydrique  aqueux,  on 
obtient  les  mêmes  chlorures  dissous  ; 

3°  Par  dissolution  des  oxydes,  hydrates,  sulfures  ou  carbonates 
dans  l’acide  chlorhydrique  ; 

4°  Par  l’action  de  l’eau  régale  sur  les  métaux.  C’est  ainsi  qu’on 
obtient  les  chlorures  d’or  et  de  platine  ; 

5°  En  traitant  un  oxyde  par  le  chlore  à une  température  élevée. 
On  obtient  ainsi  le  chlorure  de  zinc  anhydre.  Pour  les  oxydes  sur 
lesquels  le  chlore  est  sans  action,  on  peut  les  convertir  en  chlo- 
rures en  présence  du  charbon.  Pour  cela  on  mélange  l’oxyde  avec 
du  charbon  en  façonnant  ces  corps  en  boulettes  avec  de  l’huile. 
Les  boulettes  bien  calcinées  sont  alors  introduites  dans  un  tube 
de  porcelaine  ou  dans  une  cornue  de  grès,  portant  une  tubulure 
en  grès.  Après  avoir  fait  traverser  l’appareil  par  un  courant  de 
chlore  sec  jusqu’à  expulsion  de  l’air,  on  chauffe  la  cornue  au  rouge 
et  on  continue  le  courant  de  chlore.  Le  chlorure  formé  est  alors 
entraîné  et  condensé  dans  des  tubes  refroidis  par  de  la  glace,  si  le 
chlorure  est  très  volatil  ; ou  dans  une  allonge  adaptée  à la  cornue  et 
pénétrant  dans  un  ballon  bien  sec,  si  le  chlorure  est  faiblement 
volatil.  On  obtient  ainsi  certains  chlorures  métalloïdiques  (de  bore, 
de  silicium)  et  beaucoup  de  chlorures  métalliques  (d’aluminium, 
de  glucinium,  de  titane)  ; 

6°  On  obtient  encore  les  chlorures  volatils  (de  mercure,  de 
zinc),  en  chauffant  le  chlorure  de  sodium  avec  les  sulfates  des  mé- 
taux correspondants  ; 

7°  Les  chlorures  insolubles  s’obtiennent  par  double  décompo- 
sition. 

163.  Caractères  des  chlorures  et  dosage  du  chlore.  — Les  chlo- 
rures solubles,  ainsi  que  l’acide  chlorhydrique,  donnent  tous  avec 
l’azotate  d’argent  un  précipité  caillebotté  de  chlorure  d’argent, 
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insoluble  dans  l’eau  bouillante  et  dans  l’acide  azotique,  soluble 
dans  l’ammoniaque,  l’hyposulfite  de  sodium  et  les  cyanures  alca- 
lins. Ce  précipité  noircit  à la  lumière.  Avec  l’azotate  mercureux, 
on  obtient  un  précipité  blanc,  soluble  dans  l’acide  azotique  cbaud 
et  noircissant  par  l'ammoniaque.  Avec  les  sels  de  plomb  ou  de 
thallium,  il  se  forme  un  précipité  blanc,  assez  soluble  dans  l’eau 
bouillante  et  cristallisant  par  le  refroidissement. 

Pour  doser  le  chlore  dans  les  chlorures,  on  utilise  l’insolubilité 
du  chlorure  d’argent.  On  acidulé  la  solution  avec  un  peu  d’acide 
azotique  et  on  y ajoute  de  l’azotate  d’argent  jusqu’à  ce  que  celui- 
ci  ne  trouble  plus  la  liqueur  éclaircie  par  le  repos.  On  recueille 
le  précipité  sur  un  filtre  plat,  on  le  lave  avec  de  l’eau  distillée,  puis 
on  le  sèche.  On  détache  ensuite  soigneusement  le  précipité  du 
filtre  et  on  le  fond  dans  une  petite  capsule  de  porcelaine  tarée.  Le 
filtre,  auquel  adhère  encore  du  précipité,  est  incinéré  à part  et  les 
cendres  sont  traitées  par  quelques  gouttes  d’acide  azotique,  puis 
d’acide  chlorhydrique,  pour  convertir  en  chlorure  la  petite  quan- 
tité d’argent  qui  avait  été  réduit  par  l’incinération.  Le  poids  du 
chlorure,  y compris  celui  provenant  du  filtre,  sert  à calculer  le 

Cl 

poids  de  chlore  en  le  multipliant  par  le  coefficient  — 0,2473. 

Le  dosage  du  chlore  libre  sera  décrit  plus  loin  sous  le  nom  de 
chlorométrie  (voir  IIypochlorites). 
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1 64.  Quoique  le  chlore  ne  puisse  pas  s’unir  directement  à l’oxy- 
gène, on  en  connaît  un  assez  grand  nombre  de  composés  oxygé 
nés;  les  uns  à l’état  anhydre,  les  autres  renfermant  les  élé- 
ments de  l’eau  et  constituant  des  acides.  Ce  qui  caractérise  la 
plupart  de  ces  combinaisons,  c’est  une  grande  instabilité  qui, 
chose  remarquable,  est  la  plus  prononcée  pour  le  premier  degré 
d’oxydation.  Voici  ces  différents  composés  : 

OXYDES  ET  ANHYDRIDES.  ACIDES. 


Anhydride  hypochloreux. . 

C120 

Acide  hypochloreux. 

CIOII 

Anhydride  chloreux  (?)... 

C1203 

Acide  chloreux 

C102II 

Peroxyde  de  chlore 

CIO2 

— 

— 

— 

— 

Acide  chlorique 

C103H 

— 

— 

Acide  perchlorique. . 

C10*H 

ANHYDRIDE  HYPOCHLOREUX. 


287 


Tous  ces  composés  sont  formés  avec  absorption  de  chaleur,  sauf 
I l’hydrate  secondaire  de  l’acide  perchlorique,  qui  est  un  composé 
J exothermique. 

Le  point  de  départ  pour  l’obtention  de  ces  dérivés  est  l’action 
| du  chlore  sur  les  oxydes  basiques  (alcalis,  hydrates  alcalino-ter- 
reux,  oxyde  de  mercure).  Le  chlore,  en  agissant  sur  les  alcalis 
étendus  et  froids,  donne  un  chlorure  et  un  hypochlorite 

Cl2  + 2KHO  = KC1  + C10K  + H20. 

Avec  une  solution  alcaline  concentrée,  ou  à chaud,  c’est  le  chlo- 
rate qui  prend  naissance 

3GL2  + 6KHO  = oKCl  + C103K  + 3H20. 

Les  hypochlorites  eux- mêmes  tendent  à se  transformer  à chaud 
en  chlorure  et  chlorate 

3G10K  — G03K  + 2KG1. 

Enfin  l'acide  chlorique,  par  un  mécanisme  analogue,  se  convertit 
en  acide  perchlorique,  le  terme  le  plus  stable. 

ANHYDRIDE  HYPOCHLOREUX.  — C120. 

Densité  expér.  (H)  = 43,00.  P.  moléc.  = 86,74. 

165.  Préparation.  — On  l’obtient  en  faisant  passer  un  courant 
de  chlore  sec  sur  de  l’oxyde  de  mercure  précipité  et  séché  à 300°, 


Fig.  93. 


qu’on  introduit  dans  un  long  tube  refroidi  par  de  la  glace  conte- 
nue dans  l’auge  D (fig.  93). 
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Le  courant  de  chlore  entraîne  l’anhydride  hypochloreux  qui  vient 
se  condenser  dans  un  matras  entouré  d’un  mélange  réfrigérant 

H^O  -+-  2CI2  =:  HgCl2  -|-  C120. 

Le  chlorure  mcrcurique  reste  uni  à de  l’oxyde  de  mercure, 
formant  un  oxychlorure  cristallin,  noir  brun. 

On  l’oh Lient  encore  sous  forme  de  vapeur  en  déshydratant 
l’acide  hypochloreux  en  solution  concentrée  par  l’acide  phospho- 
rique  vitreux  dans  une  cloche  sur  le  mercure;  l’anhydride  vient 
remplir  la  cloche  sous  la  forme  d’une  vapeur  jaune;  mais  le  mer- 
cure ne  tarde  pas  à le  décomposer. 

166.  Propriétés.  — L’anhydride  hypochloreux  se  condense  en 
un  liquide  rouge  brun,  émettant  une  vapeur  jaune  rougeâtre.  Il  bout 
à la  température  de — 20°  et  sa  vapeur  est  trois  fois  plus  dense  que 
l’air.  Son  odeur  très  pénétrante  rappelle  celle  du  chlore.  Il  se  dé- 
compose très  facilement  à la  lumière  en  donnant  son  volume  de 
chlore  et  la  moitié'  de  son  volume  d’oxygène,  d’où  la  formule  CPO 
(Gay-Lussac).  Sa  décomposition  est  très  violente  sous  l’influence 
de  la  chaleur.  Elle  a même  lieu  spontanément  déjà  vers  0°  ainsi 
que  par  le  contact  de  certains  corps  ; c’est  ce  qui  a lieu  avec  le 
soufre,  le  phosphore  et  d’autres  corps.  C’est  donc  un  composé'  1 
qu’il  faut  manier  avec  la  plus  grande  prudence. 

Le  soufre  et  les  autres  corps  qui  décomposent  l’anhydride  hy- 
pochloreux paraissent  agir  par  leur  simple  présence,  car  ils  restent 
inaltérés.  Cela  tient  à la  rapidité  avec  laquelle  se  décompose 
l’anhydride.  Wurtz,  en  faisant  agir  celui-ci  sur  le  soufre  dissous 
dans  le  sous- chlorure  de  soufre,  a montré  que  l’action  s’effectue 
alors  tranquillement  et  qu’il  se  forme  ainsi,  par  fixation  directe, 
le  chlorure  de  thionyle  SOCP  : 

L’acide  chlorhydrique  gazeux  décompose  l’anhydride  hypo- 
chloreux d’après  l’équation  : 

2HC1  + C120  = 2H20  -h  2C12. 

L’anhydride  hypochloreux  est  très  soluble  dans  l’eau,  qui  en  dis- 
sout 1 00  fois  son  volume  (Balard)  pour  donner  X acide  hypochloreux  : 

C120  + H20  = 2HC10. 

L’anhydride  hypochloreux  est  formé  avec  absorption  de  cha- 
leur : Cl2-f-0  = — 15eal2  (gazeux)  et  — 5cal,8  (dissous)  (Ber- 
thelot;  Thomsen);  c’est  ce  qui  explique  ses  propriétés  explosives. 


' ACIDE  HYPOCHLOREUX. 
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ACIDE  HYPOCHLOREUX.  - CIOH. 

P.  mol.  =52,37. 

167.  Formation.  — Préparation.  — Il  se  forme  : 1°  par  l’ac- 
tion de  l’eau  sur  l’anhydricle. 

2°  En  faisant  passer  de  l’air  mélangé  de  gaz  acide  chlorhydrique 
I dans  une  solution  de  permanganate  de  potassium  additionnée 
| d’acide  sulfurique  et  chauffée  au  bain-marie.  L’eau  qui  distille 
renferme  de  l’acide  hypochloreux  (Odling). 

3°  En  faisant  passer  un  courant  de  chlore  à travers  de  l’eau 
tenant  en  suspension  certains  oxydes,  hydrates,  carbonates,  phos- 
phates, etc.  C’est  généralement  l’oxyde  de  mercure  que  l’on  em- 
ploie pour  cela  (Balard)  : 

2HgO  + 2C12  + H20  = HgCP.HgO  -h  2C10H. 

On  remplit  de  chlore  de  grands  flacons  dans  lesquels  on  verse 
une  bouillie  d’oxyde  de  mercure  et  d’eau.  On  agite  jusqu’à  déco- 
loration du  chlore  et  on  obtient  une  solution  jaune  d’acide  hypo- 
chloreux, ne  renfermant  que  peu  de  chlorure  mercurique,  celui-ci 
restant  uni  à l’excès  d’oxyde  sous  forme  d’un  oxychlorure  noir 
insoluble  dans  l’eau. 

L’action  du  chlore  sur  une  bouillie  froide  de  carbonate  de  cal- 
cium fournit  également  de  l’acide  hypochloreux  (Williamson)  : 

C03Ca  + Ii20  + 2CI2  = GO2  + CaCi2  + 2C10H. 

Il  en  est  de  même  de  l’action  du  chlore  sur  le  sulfate  de  sodium 
en  dissolution  : 

S04Na2  + H20  + Cl2  = S04NaH  + NaCI  + CIOH. 

4°  On  obtient  encore  une  solution  d’acide  hypochloreux  lorsqu’on 
traite  les  chlorures  décolorants  par  une  quantité  d’un  acide  oxy- 
géné suffisante  seulement  pour  décomposer  l’hypochlorite  qu’ils 
renferment  (Gay-Lussac).  On  laisse  par  exemple  arriver  un  filet 
mince,  et  en  agitant,  de  l’acide  azotique  étendu  (à  5 p.  100)  dans 
une  solution  filtrée  de  chlorure  de  chaux.  Il  n'y  a pas  formation  de 
chlore  si  l’acide  n’est  pas  ajouté  en  excès. 

3°  On  sature  de  chlore  une  solution  de  chlorure  de  chaux  et  on 
chasse  l’excès  de  chlore  par  un  courant  d’air  (Gay-Lussac)  : 

CaOCl2  + Cl2  + II 20  = CaCl2  + 2C10H. 

Toutes  ces  solutions,  plus  ou  moins  étendues,  d’acide  hypochlo- 
I.  — Chimie  minérale.  19 
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reux  peuvent  être  distillées;  on  ne  recueille  que  les  portions  les 
plus  volatiles. 

168.  Propriétés.  — On  ne  connaît  pas  l’acide  à l’état  absolu; 
l’acide  concentré  est  jaune,  d’une  odeur  chlorée  caractéristique;, 
il  est  très  altérable,  même  à basse  température.  L’acide  étendu 
est  plus  stable  et  peut  être  distillé;  mais  une  ébullition  prolongée 
le  décompose  avec  production  d’acide  chlorique,  de  chlore  et 
d’oxygène.  La  lumière  agit  de  même. 

C’est  un  acide  très  faible  et  ses  sels  sont  décomposés  par  l’acide 
carbonique.  11  constitue  comme  le  chlore  un  décolorant  énergique 
et  son  pouvoir  décolorant  est  même  double  de  celui  du  chlore  qu’il 
renferme.  11  tend  en  effet  à fixer  2 atomes  d’hydrogène,  l’un  se 
portant  sur  le  chlore,  l’autre  sur  le  groupe  hydroxyle.  Il  agit  donc 
comme  une  molécule  de  chlore  Cl2  et  on  peut  l’envisager  comme 
intermédiaire  entre  le  chlore  elle  peroxyde  d’hydrogène  : 


Cl  — Cl 

Chlore. 


Cl  — OH 

Acide. 

hypochloreux. 


IIO  — OH 

Peroxyde. 

d’hydrogène. 


Comme  ceux-ci,  il  peut  se  fixer  sur  des  radicaux  diatomiques. 
Avec  l’éthylène  par  exemple,  GaH4,  il  donne  la  chlorhydrine 

C2H  -[]|,I,  intermédiaire  entre  le  chlorure  d’éthylène  C21I4C12 


et  le  glycol  C2H4(OII)2. 

C’est  un  agent  oxydant  énergique;  il  oxyde  l'iode,  l’arsenic^  le 
sélénium  ; il  transforme  un  grand  nombre  de  métaux  en  oxydes  ou 
en  oxychlorures.  L’argent  le  décompose  avec  dégagement  d’oxy- 
gène et  formation  de  chlorure  d’argent.  Beaucoup  d’oxydes  sont 
convertis  en  peroxydes  par  l’acide  hypochloreux  : tels  sont  les 
oxydes  de  plomb  et  de  manganèse.  L’oxyde  d’argent  le  décom- 
pose avec  dégagement  d’oxygène 

Ag20  + 2HC10  = 2AgCl  + H20  + O2. 


169.  Hypochlorites.  — Çes  sels,  qui  n’ont  pas  été  isolés  à l’é- 
tat de  pureté,  sauf  celui  de  calcium,  sont  contenus  dans  les  pro- 
duits industriels  désignés  sous  le  nom  de  chlorures  décolorants  cl 
qu’on  prépare  en  dirigeant  un  courant  de  chlore  sur  les  hydrates 
alcalino-terrcux,  principalement  la  chaux,  ou  dans  des  solutions 
étendues  de  potasse  ou  de  soude  (eaux  de  Javel,  de  Labarraque). 
Ces  composés,  qui  représentent  un  mélange  de  chlorure  et  d’hy- 
pochloritc,  sont  assez  peu  stables  et  se  comportent  dans  un  grand 


291 


FABRICATION  DU  CHLORURE  DE  CHAUX. 


nombre  de  circonstances  comme  l’acide  hypochloreux  lui-même. 
Ils  produisent  les  mêmes  suroxydations  que  celui-ci  et  donnent, 
étant  alcalins  en  même  temps  qu’oxydants,  un  précipité  de 
peroxydes  dans  les  solutions  de  plomb  et  de  manganèse. 

L'oxyde  de  cobalt  décompose  les  hypocblorites  en  mettant 
l’oxygène  en  liberté  (88,  4°). 

Le  chlore,  en  agissant  sur  les  lessives  alcalines  faibles  et  froides 
(ou  sur  les  carbonates  alcalins),  donne  un  mélange  de  chlorure  et 
d’hypochlorite 

2KH0  + GP  = K Cl  + C10K  + H20. 

A chaud  ou  avec  des  lessives  concentrées  on  obtient  du  chlorate. 

Avec  la  chaux  hydratée,  on  obtient  un  produit  d’addition  qui  a 
pour  composition  brute  CaOCl2,  d’où  le  nom  de  chlorure  de  chaux. 
Les  réactions  de  ce  corps  ne  permettent  guère  de  l’envisager 
comme  un  simple  mélange  de  chlorure  et  d’hypochlorite  CaGl2  -b 
Ca(ClO)2  comme  on  l’a  admis  longtemps.  L’histoire  de  ce  com- 
posé se  rattachant  tout  particulièrement  h celle  du  chlore,  nous 
croyons  utile  de  nous  en  Occuper  ici  même. 

170.  Fabrication  du  chlorure  de  chaux.  — On  fait  arriver  le 
chlore,  débarrassé  de  vapeurs  acides  par  un  lavage  à l’eau  et  re- 
froidi, sur  de  la  chaux  éteinte  sèche,  étalée  sur  une  grande  surface 


Fig.  94. 

• i 

et  sous  une  faible  épaisseur  dans  de  vastes  chambres  en  briques  ou 
en  plomb,  de  18  mètres  de  long  sur  5m,5  de  large  et  2 mètres  de 
haut,  dont  le  sol  est  de  préférence  en  asphalte  (fig.  94).  On  associe 
plusieurs  de  ces  chambres  de  manière  à pouvoir  rendre  le  travail 
continu  et  à utiliser  tout  le  chlore.  On  renouvelle  de  temps  à autre 
la  surface  de  la  chaux  en  remuant  celle-ci  avec  un  râteau  qui  la 
dispose  en  sillons  dont  les  parties  proéminantes  ont  une  hauteur 
de  15  centimètres  environ. 
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Quand  la  chaux  est  saturée  de  chlore,  ou  l’embarille  et  on  la 
remplace  par  de  nouvelle  chaux,  pendant  que  la  chloruration  se 
poursuit  dans  les  chambres  voisines. 

On  construisait  autrefois  les  chambres  à chlorure,  comme  l'in- 
dique la  figure  95  en  distribuant  la  chaux  sur  une  série  de  tablettes 
superposées.  Le  chlore  est  préparé  dans  des  touries  en  grès  A et 
lavé  dans  les  bonbonnes  D,  puis  il  arrive  dans  la  chambre  par  une 
conduite  en  grès  G. 

On  adopte  encore  une  disposition  analogue  lorsque  le  chlore 


Fig.  95. 


est  obtenu  par  le  procédé  Deacon,  qui  le  fournit  mélangé  de  beau- 
coup d’azote. 

La  température  s’élève  toujours  et  facilite  l'absorption,  mais  si 
elle  atteint  80  à 90°,  il  se  forme  du  chlorate  et  du  chlorure  de 
calcium;  d’après  M.  Scheurer-Kestner,  la  température  la  plus 
favorable  est  de  55°. 

171.  Propriétés.  — Le  chlorure  de  chaux  est  une  poudre  blanche 
à odeur  chlorée  faible,  n’attirant  que  lentement  l’humidité  de  l’air 
et  se  dissolvant  en  majeure  partie  dans  environ  20  fois  son  poids 
d’eau.  Il  s’altère  assez  rapidement  à l’air  en  absorbant  non  seule- 
ment l’eau,  mais  l’acide  carbonique.  Exposé  à la  lumière  il  se  dé- 
compose en  perdant  de  l’oxygène.  Même  conservé  dans  des  vases 
fermés,  il  s’altère  à la  longue  el  renferme  alors  du  chlorate  cl  du 
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chlorure  de  calcium.  Cette  altération  a lieu  quelquefois,  dans  des 
circonstances  mal  déterminées,  avec  élévation  de  température  et 
avec  explosion. 

Les  acides  en  excès  décomposent  le  chlorure  de  chaux  en  met- 
tant le  chlore  en  liberté  : 

CaOCl2  + S04H2  — SOvCa  + H20  -h  CI2 
CaOCl2  + 2HGI  = CaCl2  + H20  H-  Cl2. 

L'acide  carbonique  agit  de  même  sur  le  chlorure  humide. 

Le  chlore  que  peut  contenir  le  produit  à l’état  de  chlorate  ou  de 
chlorure  de  calcium  ne  participe  pas  à la  réaction  et  on  envisage 
comme  chlore  actif  celui  mis  en  liberté  par  les  réactions  ci-dessus. 
La  valeur  marchande  du  chlorure  de  chaux  s’établit  par  la  quantité 
de  chlore  actif  qu’il  peut  donner  et  en  vertu  duquel  il  possède  ses 
propriétés  décolorantes  et  désinfectantes. 

172.  Constitution  du  chlorure  de  chaux.  — Nous  avons  dit 
plus  haut  que  les  propriétés  du  chlorure  de  chaux  sont  dues  à un 
produit  CaOCl2  qui  représente  une  addition  de  chlore  à la  chaux. 
Mais  ce  produit  est  toujours  accompagné  de  chaux  hydratée  en 
excès  à laquelle  il  est  impossible  de  faire  absorber  le  chlore.  D’a- 
près M.  J.  Kolb,  les  deux  tiers  seulement  de  la  chaux  sont  con- 
vertis en  chlorure  décolorant.  M.  Stahlschmidt  est  arrivé  à la 
même  conclusion.  Le  corps  CaOCl2  donnerait  56  p.  100  de  son 
poids  de  chlore  tandis  que  le  produit  commercial  en  donne  dans 
les  environs  de  40  p.  100.  C’est  surtout  la  présence  de  la  chaux  en 
excès  qui  occasionne  cette  différence.  On  a émis  de  nombreuses 
hypothèses  sur  la  constitution  du  chlorure  de  chaux,  en  s’appuyant 
sur  des  expériences  souvent  contradictoires.  La  plus  répandue  est 
celle  qui  envisage  le  produit  comme  un  mélange  de  chlorure  de  cal- 
cium et  d’hypochlorite  de  calcium  CaCl2  + Ca(ClO)2;  le  chlore  mis 
en  liberté  par  un  acide  serait  alors  produit  par  la  réaction  réciproque 
des  acides  hypochloreux  et  chlorhydrique.  Cette  hypothèse  n’est  pas 
d'accord  avec  la  décomposition  du  chlorure  de  chaux  par  l’acide 
carbonique.  Celui-ci,  sans  aucune  action  sur  le  chlorure  de  calcium, 
ne  devrait  décomposer  que  l’hypocblorite.  De  plus  le  chlorure  de 
calcium  est  très  déliquescent,  propriété  qui  n’est  que  faiblement 
partagée  par  le  chlorure  de  chaux.  Enfin,  traité  par  l’alcool,  il 
ne  lui  abandonne  pas  de  chlorure  de  calcium,  si  ce  n’est  une  petite 
quantité  préexistant  réellement  dans  le  mélange.  C’est  en  partant  de. 
ces  considérations  que  M.  Odling  a proposé  pour  le  principe  actif 
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i 1 I 

du  chlorure  de  chaux,  CaOCP  la  formule  de  structure  CaC^jQ 

qui  en  fait  un  corps  intermédiaire  entrele  chlorure  et  l’hypochlorile 
de  calcium  CaCl2  et  Ca(ClO)2,  c’est-à-dire  un  sel  mixte  (1). 

La  formule  de  M.  Odling  a été  récemment  fortement  appuyée 
par  une  série  d’expériences  de  MM.  Lunge,  Schaeppi  et  Naef. 

Parmi  les  nombreuses  formules  proposées  pour  exprimer  la 
composition  du  chlorure  de  chaux,  nous  citerons  celle  de  M.  Stahl- 
schmidt  qui  cherche  à tenir  compte  de  la  présence  de  la  chaux. 
D’après  cet  auteur,  le  chlorure  de  chaux  serait  formé  par  le  corps 

C<OH  uni  >d  (Ju  chlorure  de  calcium  et  se  dédoublant  par  l’eau 

en  hydrate  et  hypochlorite  ; voici  quelle  serait  la  réaction  géné- 
ratrice : 

3Ca(OH)2  -h  2C12  = [sCaC^  -+-  CaCl2  + H2o] 

Mais  un  semblable  produit  ne  répond  pas  à la  richesse  en  chlore 
actif  qu’offrent  souvent  les  produits  industriels. 

Le  chlorure  de  chaux  est  quelquefois  préparé  à l’état  liquide  en 
faisant  passer  un  courant  de  chlore  dans  un  lait  de  chaux. 

173.  Hypochlorites  alcalins.  — Les  chlorures  de  potasse  (eau  de 
Javel)  et  de  soude  (eau  de  Labarraque)  ne  peuvent  être  obtenus 
solides  et  sont  toujours  employés  en  dissolution.  On  prépare  celle- 
ci  soit  directement  par  le  chlore,  soit  de  préférence  par  double 
décomposition  entre  le  chlorure  de  chaux  et  les  carbonates  al- 
calins, ce  qui  permet  d’obtenir  des  lessives  beaucoup  plus  concen- 
trées. Pour  1 kilogramme  de  chlorure  de  chaux  on  emploie  2 kilo- 
grammes de  carbonate  de  sodium  cristallisé  ou  lker,200  de  potasse 
en  solutions  plus  ou  moins  concentrées;  on  mélange  les  solutions 
froides  et  on  filtre  pour  séparer  le  précipité  de  carbonate  de  calcium. 

1 74.  Chlorométrie.  — Le  procédé  si  précis  de  Gay-Lussac  pour 
doser  le  chlore  actif  dans  un  chlorure  décolorant  se  fonde  sur 
l’action  oxydante  qu’il  exerce  sur  l’acide  arsénieux.  Celui-ci  est 
converti  instantanément  en  acide  arsénique 

As203  -f-  2C12  + 5H30  = 2As04H3  + 4HG1 

Anhydride  Acide 

arsénieux.  arsénique. 

(1)  D’après  M.  Kingzett  pourtant,  on  pourrait  isoler  de  l’hypochlorite  de  calcium 
du  produit  brut  en  évaporant  dans  le  vide  une  solution  concentrée  de  chlorure  de 
chaux.  Cet  auteur  a obtenu  ainsi  des  cristaux  très  allérables  auxquels  il  assigne 
la  composition  Ca(ClO)2  + 4II20. 
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Si  donc  on  prend  une  quantité  déterminée  d’acide  arsénieux, 
il  faudra  y ajouter  d’autant  plus  de  chlorure  décolorant  que  celui- 
ci  est  plus  pauvre.  Pour  reconnaître  le  moment  où  l’oxydation 
est  totale  on  opère  en  présence  de  quelques  gouttes  d’une  solution 
d’indigo.  L’action  décolorante  du  chlorure  ne  s’exercera  qu’après 
oxydation  de  tout  l’acide  arsénieux. 

La  liqueur  chlorométriquc  de  Gay-Lussac  s’obtient  en  dissol- 
vant dans  I litre  d’eau  une  quantité  d’anhydride  arsénieux  telle 
qu’il  faille  1 litre  de  gaz  chlore  à 0°  et  sous  la  pression  normale, 
pour  le  convertir  en  acide  arsénique.  L'équation  ci-dessus  montre 
que  pour  2C12  ou  142,  il  faut  198  d’anhydride  arsénieux  (avec 
les  poids  atomiques  usuels).  Pour  3gr,17  de  chlore,  poids  de 
1 litre,  il  faudra  donc  4gr,425  d’anhydride  arsénieux  sublimé.  On 
dissout  celui-ci  dans  de  la  soude,  on  sature  la  solution  par  un  léger 
excès  d’acide  chlorhydrique  faible  et  on 
étend  à 1 litre. 

Pour  procéder  à un  essai  de  chlorure 
de  chaux,  on  en  pèse  10  grammes  qu’on 
dissout  peu  à peu,  en  le  broyant  avec 
de  petites  quantités  d'eau  de  manière  à 
obtenir  1 litre  de  solution.  On  prélève,  à 
l’aide  d’une  pipette  jaugée,  10  centi- 
mètres cubes  de  solution  arsénieuse, 
qu'on  introduit  dans  un  vase  à précipi- 
ter et  qu’on  colore  par  quelques  gou  ttes 
de  sulfate  d’indigo,  puis  à l’aide  d’une 
burette  graduée  (fig.  96)  on  y verse 
goutte  à goutte  la  solution  de  chlorure  9(J 

(filtrée  ou  trouble)  jusqu’à  disparition 

de  la  teinte  bleue,  puis  on  lit  le  nombre  de  divisions  de  chlorure 
ajoutées. 

Les  10cc  de  solution  arsénieuse  exigent  la  valeur  de  10cc  de  gaz 
chlore,  c’est  cette  quantité  de  chlore  qui  est  contenue  dans  le  vo- 
lume v de  chlorure  ajouté.  Les  10  grammes  de  chlorure  de  chaux 
qui  ont  été  dissous  dans  1 litre  en  contiendront  donc 


u 


v : 10“=  1000  :x 


ou 


10,000 


Soit  v = 8 cc;  le  calcul  donnera  — = 1.230°°  de  chlore  dans 

O 
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10  grammes  de  chlorure  ou  123  litres  dans  \ kilogramme,  ce 
qui  exprime  le  degré  chloromé trique  de  Gay-Lussac. 

Siv  = ll  centimètres  cubes,  par  exemple,  on  trouvera  de  là 
même  manière  un  degré  plus  faible,  soit  91. 

En  Allemagne  et  en  Angleterre  on  emploie  un  degré  cliloro- 
métrique  différent  et  qui  indique  la  quantité  centésimale  de 
chlore  actif.  Pour  établir  ce  degré,  on  dissout  13gr, 96  d’anhydride 
arsénieux  dans  1 litre  d’eau.  10cc  de  cette  solution  correspondent 
à 0gr,l  de  chlore,  qui  est  la  quantité  contenue  dans  le  volume  v 
du  chlorure  ajouté  (dissous  comme  précédemment). 

La  proportion  v : 0pr,  1 = 1000  : x ou  x = -~~  donnera  le  chlore 

en  poids  contenu  dans  10  grammes  de  chlorure  de  chaux  et  en 
multipliant  par  10  on  aura  la  proportion  centésimale. 

Soit  par  exemple  v = 26cc;  la  quantité  centésimale  sera^? 
soit  38,40  p.  100. 

Pour  passer  du  degré  chlorométrique  de  Gay-Lussac  au 
degré  centésimal  ou  réciproquement,  on  divise  le  premier  par  le 
poids  du  litre  de  chlore  (3gp,17)  ou  bien  on  divise  le  second  par  le 
même  facteur. 

On  titrera  de  la  même  manière  les  autres  chlorures  décolorants. 
Si  l’on  a à doser  du  chlore  libre,  ou  du  chlore  produit  dans  une  réac- 
tion, on  dissoudra  celui-ci  dans  1 litre  d’une  lessive  alcaline  faible. 

Comme  application  du  procédé  chlorométrique  ci-dessus,  nous 
citerons  l’essai  d’un  manganèse.  Cet  essai  a pour  but  de  détermi- 
ner la  quantité  réelle  de  peroxyde  que  renferme  un  manganèse 
et  la  quantité  de  chlore  qu’il  donnera  par  l’action  de  l’acide 
chlorhydrique  et  qui  lui  donne  sa  valeur. 

D’après  l’équation  connue  MnO2  + 4HCl=MnCl2  H-  2H20  -+-  Cl2,  il 
faut,  pour  produire  1 litre  de  gaz  chlore,  3gr,98  de  peroxyde  de 
manganèse  pur.  Cette  quantité  de  chlore,  dissoute  dans  1 litre  de 
lessive  alcaline  faible,  oxydera  son  volume  de  solution  arsé- 
nieuse. Si  le  peroxyde  est  mélangé  ou  combiné  avec  un  oxyde 
inférieur,  il  donnera  moins  de  chlore  et  il  sera  facile  d'en  établir 
la  quantité. 

On  pèse3gr,98du  manganèse  à essayer,  on  les  introduit  dans  un 
petit  ballon  muni  d’un  tube  de  dégagement  qui  vient  plonger  dans 
un  matras  rempli  d’eau  additionnée  de  soude,  comme  le  montre  la 
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I figure  97.  On  verse  20  à 30  centimètres  cubes  d’acide  chlorhydrique 
j concentré  sur  le  manganèse  et  l’on  chauffe  doucement  en  portant 
peu  à peu  à l’ébullition.  Le  chlore  qui  se  dégage  est  absorbé  par 
la  soude.  Quand  tout  le  manganèse  est  dissous  et  l’atmosphère 
j du  ballon  décolorée,  on  arrête  l’opération,  on  étend  à 1 litre  la 
I solution  alcaline  et  on  la  titre  par  l’acide  arsénieux.  Si  le  degré 
chloromé trique  est  égal  à 100,  c’est  que  le  peroxyde  de  manga- 
nèse est  pur  et  titre  100  p.  100.  Tout  titre  chlorométrique  infé- 
rieur indiquera  aussi  la  richesse  centésimale  du  manganèse  essayé. 

Parmi  les  autres  procédés  chlorométriques,  nous  ne  citerons 


Fig.  97. 


que  celui  de  M.  Bunsen  reposant  sur  la  décomposition  de  l’iodure 
de  potassium  par  le  chlore  et  la  mise  en  liberté  d’une  quantité 
correspondante  d’iode,  que  l’on  titre  par  une  solution  d’hyposul- 
fite  de  sodium. 

175.  Usages  des  hypochlorites.  — Les  principaux  usages  de 
ces  sels  sont  la  désinfection  et  la  décoloration  ( blanchiment ) des 
fibres  textiles  et  de  la  pâte  à papier.  Leur  emploi  est  préférable  à 
celui  du  chlore  parce  que  leur  odeur  est  beaucoup  plus  faible  et 
leur  action  plus  lente  et  plus  régulière.  A ces  avantages  s’ajoutent 
ceux  qui  résultent  de  son  état  solide.  Comme  désinfectant,  le 
chlorure  de  chaux  est  employé  solide  en  l’étalant  dans  les  endroits 
qui  sont  le  centre  d’émanations  putrides  : par  l’action  lente  de 
l’acide  carbonique  de  l’air,  il  se  dégage  peu  à peu  et  pendant 
longtemps  du  chlore  et  de  l’acide  hypochloreux,  qui  sont  des 
agents  de  destruction  des  matières  miasmatiques  et  qui,  par  la 
lenteur  de  leur  production,  sont  trop  dilués  dans  l’air  pour  rendre 
celui-ci  irrespirable.  On  emploie  aussi  les  chlorures  en  arrosages 
ou  en  lotions. 
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L emploi  du  chlore  et  des  hypochlorites  comme  décolorants  a 
été  indiqué  par  Berthollet  en  1780  et  s’est  rapidement  répandu. 
Les  chlorures  décolorants  sont  beaucoup  moins  actifs  que  le  chlore 
et  n’agissent  pour  ainsi  dire  que  lorsqu’ils  sont  en  présence  d’un 
acide,  c’est-à-dire  en  se  décomposant.  Aussi  le  traitement  des 
fibres  textiles  et  des  tissus  par  le  chlorure  de  chaux  est-il  suivi 
d’un  passage  dans  un  bain  acide,  puis  d’un  lavage  à grande  eau. 
Le  bain  de  chlorure  de  chaux  doit  toujours  être  très  faible,  soit 
à 2°  clilorométriques,  ainsi  que  le  bain  acide,  sans  quoi  la  libre 
elle-même  serait  atteinte.  Le  blanchiment  a pour  but  de  détruire 
les  matières  résineuses  et  autres  qui  accompagnent  les  fibres 
végétales  et  les  colorent  en  jaune;  la  cellulose  elle-même  qui 
constitue  la  fibre  est  blanche  et  beaucoup  plus  résistante  aux 
agents  chimiques. 


ANHYDRIDE  CHLOREUX.  — Cl2OL 

Densité  expcr.  = 38,2. 

176.  On  le  prépare  en  décomposant  le  chlorate  de  potassium 
par  l’anhydride  azoteux,  qu’on  produit  en  sa  présence  par  l’ac- 
tion de  l’anhydride  arsénieux  sur  l’acide  azotique.  On  chauffe  à 
cet  effet  20  grammes  de  chlorate  de  potassium  pulvérisé  avec 
15  grammes  d’anhydride  arsénieux,  60  grammes  d’acide  azotique 
pur  et  30  grammes  d’eau. 

2C108K  + Az203  = 2Az03K  + C1203 

Chlorate  Anhydride  Azotate  Anhydride 

de  potass.  azoteux.  de  potass.  chloreux. 

i 

On  opère  dans  un  petit  ballon,  chauffé  à une  douce  chaleur 
au  bain-marie,  et  l’on  recueille  le  gaz  dans  de  petits  flacons  par 
déplacement  d’air.  C’est  un  gaz  jaune  vert  ne  se  liquéfiant  pas  à 
— 20°  et  se  décomposant  avec  explosion  à 57°  ; il  est  bon  d’en- 
tourer le  ballon  d’un  linge  pour  éviter  les  accidents. 

Ce  gaz  est  soluble  dans  l’eau  qui  en  dissout  5 volumes  à la  tem- 
pérature ordinaire.  Sa  solution  est  colorée  en  jaune  intense, 
et  possède  le  pouvoir  décolorant.  On  peut  y admettre  l’existence 
de  Y acide  chloreux , inconnu  à l’état  de  liberté. 

La  densité  du  gaz  chloreux  correspond  à une  molécule  de  3 vo- 
lumes ; elle  est  donc  anormale.  D’après  des  recherches  récentes, 
l’anhydride  chloreux  n’est  pas  un  composé  défini,  mais  un  mé- 
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ange  de  peroxyde  de  chlore  et  de  chlore  (Garzarolli-Thurnlakh 
lut  Hayn). 

177.  Chlorites.  — On  obtient  le  chlorite  de  potassium  en 
il  raitant  le  peroxyde  de  chlore  par  la  potasse,  qui  le  dédouble  en 
I chlorite  et  chlorate.  On  concentre  la  solation  dans  le  vide,  à une 
il  louce  chaleur,  jusqu’à  cristallisation  du  chlorate;  l’eau  mère, 
j idditionnée  d’alcool  pour  séparer  du  carbonate  de  potassium, 
| fournit  ensuite,  par  évaporation  dans  le  vide,  le  chlorite  C102Iv  en 

aiguilles  déliquescentes.  La  solution  donne  avec  l’azotate  d'argent 
j un  précipité  de  chlorite  chargent  Cl02Ag,  qui  cristallise  dans  l’eau 
j bouillante  en  lamelles  jaunes.  Il  en  est  de  même  du  chlorite  de 
| plomb  (C102)2Pb,  qui  détone  à 100°  (Garzarolli-Thurnlakh). 

PEROXYDE  DE  CHLORE.  — CIO2. 

Densité  (H)  = 33,75.  Poids  moléc.  =07,30. 

178.  Ce  composé,  très  explosif,  découvert  en  1815  par  Davy, 
Use  produit  dans  l’action  de  l’acide  sulfurique  sur  le  chlorate  de 

potassium,  en  même  temps  que  du  perchlorate  : 

3C103K  H-  2SOlH2  = C104K  -h  2,CI02  + 2S0VKI1 + H20. 

On  ajoute  le  chlorate  pulvérisé  à l’acide  sulfurique  concentré 
refroidi  à — 10°,  contenu  dans  un  petit  tube  qu’on  chauffe  ensuite 
très  doucement  au  bain-marie.  On  recueille  le  gaz  par  déplace- 
ment d’air,  car  il  attaque  le  mercure  et  est  soluble  dans  l’eau. 
L'opération  doit  être  conduite  avec  beaucoup  de  prudence. 

On  l’obtient  encore  en  chauffant  à 70°  un  mélange  d’acide  oxa- 
lique et  de  chlorate  de  potassium 

2C103K  H-  2C2OlH2  = C204K2  + 2H20  -h  2C02  + 2C102. 

Il  est  alors  mélangé  de  gaz  carbonique  ; cette  dilution  le  rend 
moins  explosif  (Calvert  et  Davies). 

Le  peroxyde  de  chlore  (autrefois  nommé  acide  hypochlorique ) 
est  un  gaz  d’un  jaune  foncé,  dont  l’odeur  rappelle  à la  fois  celle 
du  chlore  et  celle  du  caramel.  Il  se  condense  par  le  froid  en  un 
liquide  rouge,  bouillant  à-h 9°, 9 (Pebal,  Schacherl)  et  se  concrétant 
à — 79°  en  une  masse  cristalline  orangée.  Quoique  très  explosif, 
on  peut  le  distiller,  mais  en  ayant  soin  d’éviter  tout  contact  avec 
une  matière  organique.  Sa  densité  de  vapeur  correspond  à la 
formule  CIO2;  la  formule  Cl20’f  correspondrait  à 4 volumes. 
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Le  peroxyde  de  chlore  se  conserve  dans  l’obscurité,  mais  se 
décompose  rapidement  à la  lumière,  souvent  avec  explosion.  L’eau 
en  dissout  20  fois  son  volume  à 4°  ; la  solution  est  jaune  et  donne 
par  le  refroidissement  un  hydrate  cristallisé. 

Les  matières  combustibles  s'enflamment  au  contact  du  peroxyde 
de  chlore.  Si  l’on  verse  de  l'acide  sulfurique  sur  un  mélange 
de  chlorate  de  potassium  et  d’amidon  ou  de  soufre,  le  mélange 
s’enflamme  vivement  par  suite  de  l’action  du  peroxyde  formé  sur 
la  matière  combustible.  Si  l’on  place  un  fragment  de  phosphore 
dans  l’eau  en  présence  de  chlorate  et  qu’on  laisse  tomber  sur 
celui-ci,  au  fond  de  l’eau,  quelques  gouttes  d’acide  sulfurique, 
on  verra  de  même  le  phosphore  prendre  feu. 

On  montre  facilement  l’action  décomposante  de  la  chaleur  sur 
le  peroxyde  de  chlore  en  arrosant  dans  un  verre  à pied  du  chlorate 
de  potassium  pulvérisé  avec  de  l’acide  sulfurique  : le  peroxyde  de 
chlore  déplace  peu  à peu  l’air  du  vase,  que  l’on  recouvre  d’une 
plaque  de  verre.  Il  suffit  alors  d’approcher  une  bougie  du  gaz 
jaune  que  renferme  le  verre  pour  en  déterminer  l’explosion.  Il  y 
a également  explosion,  avec  projection  de  matière  lorsqu’on  verse 
de  l’eau  dans  un  mélange  d’acide  sulfurique  et  de  chlorate;  cette 
explosion  est  due  à l’élévation  de  température  que  produit  le 
mélange  d’eau  et  d’acide. 

Le  peroxyde  de  chlore  est  décomposé  par  la  potasse  en  clilo- 
rite  et  chlorate  : 

2KEIO  + 2C102  = CtO"K  + C102K  + RK). 


179.  Euchlorine.  — IL  Davy  a désigné  sous  ce  nom  le  gaz 
jaune  qui  se  dégage  par  l’action  de  l’acide  chlorhydrique  sur  le  chlo- 
rate de  potassium.  Il  l’envisageait  comme  un  degré  particulier  d’oxy- 
dation du  chlore.  En  réalité,  il  constitue  un  mélange  de  chlore  et 
de  peroxyde  de  chlore  et  si  on  refroidit  le  gaz  par  un  mélange  de 
glace  et  de  sel,  on  condense  le  peroxyde  de  chlore.  Millon  regar- 
dait celui-ci  comme  différent  du  peroxyde  de  Davy  et  lui  assi- 
gnait pour  composition  C16013.  M.  Pebal  a démontré  plus  récem- 
ment que  l’euchlorine  est  bien  un  mélange,  en  proportions 
variables,  de  chlore  et  de  peroxyde  de  chlore  ordinaire. 

Le  mélange  de  chlorate  et  d’acide  chlorhydrique  est  un  oxydant 
énergique  fréquemment  employé  pour  la  destruction  des  matières 


organiques. 
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ACIDE  CHLORIQUE.  - CIO'H. 

180.  Cet  acide,  découvert  on  1786  par  Berthollet,  se  produit 
•omrae  on  l’a  vu  par  la  décomposition  intime  de  l’acide  hypochlo- 
reux et  les  chlorates  eux-mêmes  se  forment  aisément  aux  dépens 
les  hypochlorites 

3C10K  = CI03K  -J-  2KC1. 

C'est  à l’aide  des  chlorates  qu'on  prépare  l'acide  chlorique libre. 
On  décompose  le  chlorate  de  baryum,  en  solution  aqueuse,  par 
une  quantité  équivalente  d’acide  sulfurique  : 

(C103)2Ba  + SOvH2  = S04Ba  + 2C103H 

puis  on  concentre  la  solution  filtrée  dans  le  vide.  Pour  obtenir 
le  chlorate  de  baryum,  on  traite  une  solution  concentrée  chaude 
de  chlorate  de  potassium  par  l’acide  lluosilicique,  on  sépare  par 
le  filtre  le  tluosilicate  de  potassium  précipité  et  on  neutralise  la 
•solution  filtrée  par  le  carbonate  de  baryum,  qui  précipite  l’excès 
d’acide  lluosilicique.  Après  avoir  séparé  le  tluosilicate  de  ba- 
ryum on  fait  cristalliser  la  solution  qui  renferme  le  chlorate  de 
baryum. 

On  peut  aussi  se  débarrasser  de  l’excès  d’acide  lluosilicique 
: accompagnant  l’acide  chlorique  en  ajoutant  de  la  silice  précipitée 
à la  solution  : l’acide  lluosilicique  se  transforme  ainsi  par  la  con- 
i centration  en  fluorure  de  silicium  gazeux  qui  se  dégage  ; il  ne 
reste  plus  qu’à  séparer  l’excès  de  silice  par  le  filtre  et  à concentrer 
l’acide  chlorique. 

L'acide  chlorique  concentré  dans  le  vide,  sur  l’acide  sulfurique, 
contient  40  p.  100  d’acide  réel,  ce  qui  correspond  à la  formule 
C103H  H- 7H20.  Si  on  cherche  à le  concentrer  davantage,  il  se  dé- 
compose en  acide  perchlorique,  chlore  et  oxygène.  Cette  altération 
se  produit  à la  longue  dans  l’acide  concentré. 

C’est  un  liquide  incolore  ou  jaunâtre,  à réaction  acide,  détrui- 
sant les  couleurs  végétales. 

Les  matières  organiques  décomposent  violemment  l’acide  chlo- 
rique. L’alcool,  le  papier,  etc.,  s’enflamment  au  contact  de  cet 
acide  qui  est  aussi  décomposé  instantanément  par  l’acide  chlorhy- 
drique, l’hydrogène  sulfuré,  l’acide  sulfureux. 

La  formation  de  1 molécule  C103H  dissous,  à partir  des  élé- 
ments, est  de  — 12  calories  (Thomsen,  Berthelot). 
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La  composition  de  l’acide  clilorique  a été  nettement  établie  par 
M.  Slas,  d’après  l’analyse  du  sel  d’argent  pur  C103Ag. 

L’acide  clilorique  est  monobasique. 

181.  Chlorates.  — On  les  obtient  en  général  en  saturant 
l’acide  libre  par  un  oxyde  ou  un  carbonate. 

On  a vu  que  les  liypochlorites  sont  transformés  en  chlorates  par 
l’ ébullition  et  que  les  chlorates  se  forment  exclusivement  lorsqu’on 
fait  agir  le  chlore  sur  un  alcali  ou  un  carbonate  alcalin  en  solution 
concentrée,  en  chauffant  au  besoin. 

C’est  ainsi  qu’on  prépare  le  chlorate  de  potassium,  le  plus  im- 
portant de  ces  sels,  découvert  par  Berthollet. 

6KIIO  + 3C12  = CI03K  + 5KC1  + 3H20 
3C03K2  + 3CI2  = C103K  -4-  5KG1  + 3C02. 

Le  chlorate,  beaucoup  moins  soluble  que  le  chlorure,  s’en  sépare 
aisément  par  cristallisation. 

Les  chlorates  sont  tous  solubles  dans  l’eau;  c’est  celui  de 
potassium  qui  l’est  le  moins.  On  a vu  comment  ces  sels  se  com- 
portent à l’égard  de  l’acide  sulfurique  concentré  (peroxyde  de  chlore) 
et  de  l’acide  chlorhydrique  (euchlorïne). 

Soumis  à l’action  de  la  chaleur,  les  chlorates  se  décomposent 
en  chlorure  et  oxygène;  quelques-uns,  par  exemple  celui  de 
magnésie,  donnent  de  l’oxyde  et  un  mélange  de  chlore  et  d’oxygène. 
Le  chlorate  de  potassium  se  décompose  en  deux  phases  (88,  3°)  : 
il  se  transforme  d’abord  en  chlorure  et  perchlorate  et  celui-ci  se 
décompose  ensuite  en  chlorure  et  oxygène. 

Les  chlorates  sont  des  comburants  énergiques.  Ils  fusent  sur  un 
charbon  ardent  et  donnent  avec  les  matières  combustibles  (char- 
bon, soufre,  sulfure  d’antimoine)  des  mélanges  explosifs  détonant 
avec  une  extrême  violence  par  le  choc  ou  le  frottement  (Voir  Po- 
tassium, chlorate). 

ACIDE  PERCHLORIQUE.  -CIO  H. 

182.  Découvert  par  Stadion  en  1816,  cet  acide  se  produit  par  la 
décomposition  de  l’acide  clilorique  sous  l’influence  de  la  chaleur 
ou  de  la  lumière  : 

3C103II  = Cl  CO  H + Cl2  -h  202  + H20. 

On  peut  l’obtenir  facilement  en  partant  du  sel  de  potassium  et 
en  opérant  comme  pour  la  préparation  de  l’acide  clilorique.  Le 
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perclilorate  de  potassium  s'obtient  aisément  en  chauffant  le 
chlorate  : 

2C10SK  = CIO’*K  + K Cl  + O2. 

On  fait  digérer  le  sel  fondu  avec  de  l'acide  chlorhydrique,  qui 
est  sans  action  sur  le  perclilorate,  jusqu’à  décomposition  du  chlo- 
rate existant  encore  dans  le  mélange,  puis  on  fait  cristalliser  le 
perclilorate  dans  l’eau  bouillante. 

L'acide  perchlorique  a été  étudié  avec  beaucoup  de  soin  par 
VM.  Roscoe,  qui  le  prépare  comme  il  suit  : 

On  distille  le  perclilorate  de  potassium  pur  et  sec  dans  une 
cornue  avec  4 fois  son  poids  d'acide  sulfurique  concentré.  A 110°  il 
-se  produit  des  fumées  blanches  et  il  distille  un  liquide  incolore  ou 
jaunâtre  qui  constitue  l'acide  non  hydraté  CIO’ H.  En  continuant 
la  distillation,  ce  liquide  se  convertit  en  une  masse  cristalline 
! blanche,  qui  constitue  Y hydrate  C104H.H20.  L’eau  de  cet  hydrate 
provient  de  la  décomposition  d’une  partie  de  l’acide  perchlo- 
: ri  que. 

Si  l'on  chauffe  cet  hvdrate,  il  se  dédouble  de  nouveau  en  acide 

«y  t 

iC104H  et  en  un  clihydrate  qui  ne  passe  à la  distillation  qu’à  203°. 

1 Cette  rectilication  de  l’hydrate  prive  le  produit  de  l’acide  sulfurique 
i entraîné. 

On  prépare  encore  très  facilement  l'acide  perchlorique  en  chauf- 
! fant  au  bain-marie  d’abord,  puis  plus  fort,  le  perclilorate  d’ammo- 
: ilium  avec  de  l'acide  azotique  pur;  l'ammoniaque  est  ainsi  brûlée 
• et  l’acide  perchlorique  mis  en  liberté.  On  chauffe  pour  chasser 
l'excès  d’acide  azotique  jusqu’à  ce  qu'il  se  produise  des  vapeurs 
d'acide  perchlorique  (Sclilœsing). 

L’acide  perchlorique  pur  C104II  est  un  liquide  mobile,  incolore 
ou  jaunâtre,  qui  ne  se  concrète  pas  à — 35°.  Sa  densité  à 15°  est 
égale  à 1,782.  Il  est  très  avide  d’eau  et  émet  d’abondantes  fumées 
à l’air.  Versé  dans  l'eau,  il  s’y  combine  avec  sifflement  et  éléva- 
lion  de  température.  Il  enflamme  le  papier  et  le  bois  et  se  décom- 
pose avec  une  extrême  violence  au  contact  du  charbon  de  bois  en 
poudre.  Appliqué  sur  la  peau  il  produit  des  ulcères  dont  la  guérison 
est  très  longue.  Il  se  décompose  spontanément  avec  explosion  après 
quelques  jours,  même  dans  l’obscurité,  et  il  ne  peut  être  soumis  à 
une  nouvelle  distillation. 

L 'hydrate  ClOil-t-ILO,  d’abord  envisagé  comme  l’acide  lui- 
même  et  découvert  par  Sérullas,  cristallise  en  longues  aiguilles 
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incolores,  fusibles  à .‘10°.  Fondu,  il  fume  à l’air  et  esl  vivement 
décomposé  par  les  matières  organiques. 

Le  second  hydrate  C10lII-f-2IP0  (environ),  dont  la  formation 
est  indiquée  plus  haut,  est  un  liquide  oléagineux,  d’une  densité 
égale  h 1,82,  incolore  et  inodore.  Il  distille  à 203°  et  se  produit 
lorsqu’on  distille  un  acide  plus  étendu.  C’est  un  hydrate  compa- 
rable à ceux  de  l’acide  chlorhydrique  et  sa  composition  varie  sans 
doute  avec  la  pression.  Distillé  à 203°  il  renferme  28,4  p.  100  d’eau, 
ce  qui  correspond  à un  peu  plus  de  2 molécules. 

La  formation  de  C10*H  dissous  a lieu  avec  dégagement  de  4C,I,9, 
celle  de  CIOMLIFO  solide  dégage  8cal , 6 et  celle  de  C104H.2H20 
15cal,0  (Berthelot). 

183.  Perchlorates.  — Nous  ne  reviendrons  pas  sur  les  cir- 
constances de  leur  formation.  Ils  sont  en  général  solubles  dans 
l’eau,  cristallisables  et  déliquescents.  Ils  fusent  sur  les  charbons 
ardents.  Ils  se  décomposent  à une  température  plus  élevée  que 
les  chlorates.  Ils  ne  sont  pas  décomposés  à froid  comme  ceux-ci 
par  les  acides  sulfurique  et  chlorhydrique.  Le  -sel  de  potassium 
est  très  peu  soluble  dans  l’eau  froide,  tandis  que  le  sel  de  sodium 
y est  très  soluble,  ainsi  que  dans  l’alcool. 


BROME.  - Br — 79,75. 

Dons.  vap.  ; (H.)  = 80,0  (air)  = 5,54.  P,  moléc.  = 159,05. 


184.  État  naturel.  — Extraction.  — Le  brome,  découvert 
par  Balard  en  \ 826,  accompagne,  à l’état  de  bromures,  les  chlorures 


contenus  dans  les  eaux  de  la  mer  et  dans  un  grand  nombre  d’eaux 


salines  chlorurées,  telles  que  celles  de  Kreuznach,  Stessfurt, 
Bourbonne,  Salies  de  Béarn,  Chesshire,  etc.  Des  sources  riches  en 
bromures  ont  aussi  été  découvertes  en  Amérique,  notamment  dans 


l’État  de  l’Ohio.  L’argent  corné  de  Mexico  renferme  du  bromure 


d’argent  à côté  du  chlorure. 


Les  bromures  de  sodium  et  de  magnésium,  contenus  dans  les 
eaux  de  la  mer  ou  autres,  sont  très  solubles  et  s’accumulent  dans 
les  eaux  mères  qui  restent  après  la  séparation  du  sel  marin. 

C’est  des  eaux  mères  des  salines  de  la  Méditerranée  que  Balard 
l’a  retiré  pour  la  première  fois.  Les  eaux  mères  des  soudes  de 
varechs,  qui  ont  servi  à l’extraction  de  l’iode,  renferment  également 
des  bromures. 
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Ces  différentes  eaux  mères  sont  concentrées  pour  les  priver  le 
dus  possible  des  chlorures  restants,  après  quoi  on  y ajoute  du 
>eroxyde  de  manganèse  et  de  l’acide  sulfurique,  pour  décomposer 
e bromure  de  magnésium  et  mettre  le  brome  en  liberté. 

MgBra  + MnO2  + 2SO*H2  = S04Mg  + S04Mn  + 2H20  + Br2. 


On  opère  soit  dans  des  cornues  de  verre,  soit,  en  grand,  dans 
les  appareils  en  grès.  Les  vapeurs  de  brome  sont  amenées  par- 
les tubes  de  grès  daqs  une  série  de  flacons  de  Woulf  refroidis, 
ni  elles  sé  condensent. 

Comme  le  bromure  de  l’eau  mère  est  toujours  accompagné  de 
bhlorure,  il  se  dégage  en  même  temps  du  chlorure  de  brome  très 
volatil  dont  les  vapeurs,  moins  condensables  que  le  brome,  sont 
•eçues  dans  une  lessive  de  soude. 

Le  brome  condensé  renferme  néanmoins  toujours  un  peu  de 
•hlore.  Pour  l’en  priver  entièrement,  le  mieux  est  de  le  distiller 
sur  du  bromure  de  potassium. 

La  lessive  de  soude  qui  a.  dissous  le  chlorure  de  brome  renferme 
iiu  chlorure  et  du  bromate.  En  calcinant  ce  mélange  salin,  le 
bromate  se  trouve  converti  en  bromure,  que  l’on  sépare  facilement 
du  chlorure  par  cristallisation,  le  chlorure  étant  beaucoup  moins 
soluble. 

On  peut  aussi  saturer  le  chlorure  de  brome  par  la  baryte, 
calciner  le  mélange  de  chlorure  et  de  bromate,  puis  reprendre  par 
l'alcool  qui  ne  dissout  que  le  bromure  de  baryum. 

Pour  retirer  le  brome  des  eaux-mères  des  soudes  de  varech, 
id’où  l’on  a isolé  l’iode,  on  peut  suivre  le  même  traitement. 

Quand  on  n’a  à extraire  qu’une  petite  quantité  de  brome  des 
eaux  mères,  ou  que  l’on  veut  seulement  en  constater  la  présence, 
on  a recours  au  procédé  qui  a servi  à Balard  et  qui  repose  sur  le 
déplacement  du  brome  par  le  chlore.  On  traite  l’eau  mère  par  le 
chlore  gazeux  ou  par  l’eau  de  chlore  ; la  présence  du  brome  se 
manifeste  par  la  couleur  jaune  plus  ou  moins  foncée  que  prend 
l’eau  mère.  En  agitant  avec  de  l’éther,  celui-ci  enlève  le  brome  à 
l’eau  et  donne  une  solution  éthérée  de  brome  plus  légère  que  l’eau. 
On  peut  remplacer  l’éther  par  le  chloroforme,  qui  est  plus  dense, 
et  l’on  obtient  alors  le  brome  dans  la  couche  inférieure.  On  traite 
la  solution  éthérée  ou  chloroformique  par  une  solution  dépotasse, 
qoi  lui  enlève  le  brome  et  donne  un  mélange  de  bromure  et  de  bro- 
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mate  ; on  calcine  ce  mélange  après  évaporation  et  on  traite  le  ré- 
sidu de  bromure  par  le  peroxyde  de  manganèse  et  l’acide  sulfurique. 

Il  faut,  dans  cette  opération,  éviter  l’emploi  d’un  excès  de  chlore. 

185.  Propriétés.  — Le  brome  est  un  liquide  rouge  brun 
foncé,  opaque,  qui  a pour  densité  3,1872  à 0°  (Is.  Pierre).  Il  ne  se 
solidifie  qu’à  — 24°, 5 en  une  masse  cristalline  d'un  rouge  brun  (de 
Baumhauer);  quand  il  est  humide,  cette  solidification  peut  se  faire 
déjà  à — 7°.  Il  est  très  volatil  et  émet  à l'air  d’abondantes  vapeurs 
rouges,  douées  d’une  odeur  désagréable,  des  plus  irritantes,  qui 
le  rend  très  dangereux  à respirer;  c’est  cette  odeur  qui  lui  a valu 
son  nom  (de  (üpûgoç).  On  diminue  l’émission  de  ces  vapeurs  en  le 
conservant  sous  une  couche  d’acide  sulfurique.  Il  attaque  profon- 
dément la  peau  et  les  muqueuses. 

Le  brome  pur  bout  à 63°  (Is.  Pierre,  Stas)  (1).  Sa  densité  de 
vapeur  est  égale  à 5,54  (Mitscherlich)  par  rapport  à l’air,  soit 
80,0  par  rapport  à l’hydrogène.  Lorsqu’elle  est  observée  à une 
température  très  élevée,  elle  s’abaisse  à 4,0  ou  4,4  (Crafts,  Y.  Meyer 
et  Züblin),  ce  qui  indique  une  dissociation  partielle  des  molécules. 
MM.  Meyer  et  Züblin  ayant  observé  la  densité  de  vapeur  du  brome 
naissant  (décomposition  du  bromure  de  platine)  à une  haute  tem- 
pérature (1.500°  environ)  sont  arrivés  au  nombre  3,64,  qui  est 
exactement  les  2/3  de  la  densité  normale. 

Les  propriétés  chimiques  du  brome  le  rapprochent  du  chlore.  Il 
agit  comme  lui  sur  les  matières  organiques,  en  leur  enlevant  l'hy- 
drogène. Il  décolore  les  couleurs  végétales,  mais  moins  énergique- 
ment que  le  chlore.  Il  se  combine  directement  à la  plupart  des 
métaux.  Sa  combinaison  avec  le  potassium  est  très  violente,  tandis 
qu’il  est  sans  action  sur  le  sodium  à froid  (Merz  et  Weith).  Il  se 
combine  avec  incandescence  au  phosphore,  à l’antimoine,  à l’étain. 

Le  brome  se  dissout  dans  33  parties  d’eau  à la  température  or- 
dinaire. La  solution  est  jaune  brun  et  perd  du  brome  quand  on 
l’abandonne  à l’air.  L 'eau  de  brome  se  décompose  à la  lumière 
comme  l’eau  de  chlore,  en  dégageantdc  l’oxygène. 

Le  brome  forme  avec  l’eau,  à 0°,  un  hydrate  qui  se  dissocie  à 
15°  et  qui  renferme  Br2-t-10II2O  (Lœwig). 

(1)  Les  indications  relatives  à la  densité  et  au  point  d’ébullition  du  brome  sont 
très  divergentes  : 

Solidification:  Balard,  Sérullas,  — 18°;  Liebig  , — 25°;  Pierre,  — 7°, 5;  11e- 
gnauld,  — 7°, 32;  J.  Philipp,  — 7°, 3 (pour  le  brome  sec  et  exempt  de  chlore). 

Ébullition:  Pierre,  63°;  Laudolt,  Andrews,  58°, 6;  Lœwig,  45°. 
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Le  brome  est  beaucoup  plus  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique 
[ne  dans  l’eau  et  parait  former  une  combinaison  très  instable 
ICI  H-  Br2  (Berthelot). 

Le  brome  libre  colore  l’empois  d’amidon  en  jaune  rougeâtre. 

186.  Poids  atomique  du  brome.  — Le  nombre  usuel  est  80. 
,e  nombre  plus  exact  est  79,75,  l’oxygène  étant  15,96  (Stas). 

Usages.  — Le  brome  libre  est  surtout  employé  pour  les  opéra- 
ions  de  laboratoire  et  dans  la  préparation  de  beaucoup  de  ma- 
ières  colorantes  artificielles  (éosine).  Les  bromures  trouvent  divers 
mplois  en  médecine  et  dans  les  arts.  Celui  de  potassium  est  fré- 
[uemment  administré  comme  agent  sédatif  et  est  d’un  usage  im- 
jortant  dans  la  photographie. 


ACIDE  BROMHYDRIQUE.  — HBr=8i  (ou  80,75). 

187.  Formation  et  préparation.  — L’union  directe  de  l’hy- 
Irogène  avec  la  vapeur  de  brome  ne  s’observe  que  lorsqu’on  fait 
>asser  le  mélange  à travers  un  tube  chauffé  au  rouge  et  renfermant 
le  la  mousse  de  platine.  L’hydrogène  continue  à brûler  dans  la 
/apeur  de  brome  en  produisant  du  gaz  acide  bromhydrique  qui 
urne  à l’air.  Il  se  produit,  du  reste,  dans  les  mêmes  circonstances 
{ue  l’acide  chlorhydrique  : action  de  l’acide  sulfurique  sur  lesbro- 
nures;  décomposition  de  certains  bromures  par  l’eau  ; action  du 
nome  sur  beaucoup  de  combinaisons  hydrogénées,  minérales  ou 
organiques. 

La  production  de  l’acide  bromhydrique  à l’aide  des  bromures  et 
I le  l’acide  sulfurique  ne  peut  être  utilisée  pour  sa  préparation,  à 
uause  de  l’action  réductrice  qu’exerce  l’acide  bromhydrique  sur 
acide  sulfurique  concentré,  action  dans  laquelle  du  brome  est  mis 
)n liberté  et  se  mélange  à l’acide  bromhydrique. 

On  pourrait  remplacer  l’acide  sulfurique  par  l’acide  phospho- 
.’ique  concentré. 

Le  procédé  le  plus  généralement  suivi  consiste  à décomposer  le 
pentabromure  de  phosphore  par  l’eau 

PBr5  + 4II20  = 5HBr  -f-  PO  4H3. 


Pour  cela,  il  est  inutile  de  préparer  le  bromure  de  phosphore  et 
il  suffit  de  traiter  le  phosphore  par  le  brome  en  présence  de  l’eau. 
Un  tube  en  W fermé  à une  de  ses  extrémités  par  un  bouchon, 
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terminé  à l’autre  par  un  tube  de  dégagement,  reçoit  dans  la  branche 
CD  (fig.  98),  voisine  du  tube  de  dégagement,  des  fragments  de 
phosphore  et  du  verre  concassé  humecté  d’eau,  en  couches  alter- 
natives : le  coude  A reçoit  le  brome  que  l’on  fait  passer  en  vapeur, 
en  le  chauffant  doucement,  sur  la  colonne  CD  où  se  passe  la  réac- 
tion : le  bromure  de  phosphore  qui  se  produit  est  instantanément 
décomposé  par  l’eau  en  donnant  du  gaz  bromhydrique  que  l’on  re- 
cueille sur  la  cuve  à mercure  ou  par  déplacement  d’air. 

Cette  disposition  est  aujourd’hui  généralement  abandonnée  et 
remplacée  par  la  suivante  : 


Fig.  98.  Fig.  99. 


On  introduit  dans  un  ballon  1 partie  de  phosphore  amorphe,  qui 
réagit  moins  énergiquement  sur  le  brome  que  le  phosphore  ordi- 
naire, et  15  parties  d’eau;  puis,  par  un  tube  à brome  (fig.  99),  qui 
traverse,  ainsi  que  le  tube  de  dégagement,  le  bouchon  du  ballon, 
on  y fait  tomber  goutte  à goutte  10  parties  de  brome.  La  réac- 
tion, d’abord  assez  énergique,  se  calme  à mesure  que  l’eau  en 
présence  se  sature  d'acide  bromhydrique,  le  brome  ajouté  se  dis- 
sout alors  dans  le  liquide  et  son  action  se  régularise.  Le  gaz  se 
dégage  quand  on  chauffe,  et  comme  il  entraîne  un  peu  de  vapeur 
de  brome,  on  fait  passer  le  gaz  à travers  un  tube  renfermant  du 
phosphore  et  des  fragments  de  verre  mouillé  (Topsoë). 

On  obtient  beaucoup  d’acide  bromhydrique  lorsqu’on  traite  h* 
naphtaline  ou  d’autres  composés  analogues,  par  le  brome,  pour 


BROMURES. 


309 


il  obtenir  les  dérivés  bromés.  Celte  réaction  peut  être  utilisée 
j our  la  préparation  de  l’acide  bromhydrique. 

Lorsqu’on  se  propose  d’obtenir,  non  le  gaz  bromhydrique,  mais 
I a solution  aqueuse,  on  peut  décomposer  le  bromure  de  baryum 
I tar  une  quantité  équivalente  d’acide  sulfurique,  étendu  de  son 
1 olumc  d’eau,  puis  filtrer  ou  distiller  (Glover).  Ou  bien  on  fait 
1 casser  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  à travers  le  brome  placé 
J ous  une  couche  d’eau. 

188.  Propriétés.  — L’acide  bromhydrique  est  un  gaz  in- 
I olore,  d’une  odeur  piquante,  d’une  saveur  et  d’une  réaction  très 
I cides.  Il  fume  à l’air  plus  fortement  que  l’acide  chlorhydrique.  Il 
I e liquéfie  à — 69°  et  se  prend  à — 73°  en  une  masse  cristalline.  Sa 
lensité  par  rapport  à l’air  est  égale  à 3,8. 

Sa  composition  est  établie  comme  celle  de  l’acide  chlorhy- 
Irique,  en  le  décomposant  dans  une  cloche  courbe  parle  sodium 
fui  absorbe  le  brome  et  laisse  un  demi-volume  de  gaz  hydrogène. 

L’acide  bromhydrique  est  très  soluble  dans  l’eau.  Sa  solution 
.saturée  à 0°  a pour  densité-  1,78.  C’est  un  liquide  très  caustique, 
fumant  fortement  à l’air,  qui  perd  de  l’acide  bromhydrique  quand 
on  le  chauffe,  jusqu’à  ce  qu’il  atteigne  une  certaine  concentration, 
j somme  cela  a lieu  pour  l’acide  chlorhydrique.  Sa  concentration 
! limite,  sous  la  pression  atmosphérique , a lieu  lorsque  la  densité  à 
115°  de  l’acide  est  arrivée  à 1,49  et  la  température  d’ébullition  à 
! 123-126°.  Le  liquide  distille  alors  d’une  manière  constante  et  ren- 
ferme 48,17  p.  100  d’acide  bromhydrique  réel  (Topsoë).  D’après 
\M.  Roscoe,  l’acide  qui  bout  à température  constante  renferme 
i 17,8  p.  100  d’acide,  ce  qui  correspond  aux  rapports  moléculaires 
!BrH-t-5H20.  On  arrive  au  même  résultat  en  faisant  bouillir  un 
acide  plus  aqueux;  celui-ci  perd  de  l’eau  jusqu’à  ce  que  le  point 
d’ébullition  atteigne  126°.  Voici  la  richesse  de  l’acide  bromhydrique 
de  diverses  concentrations,  d’après  M.  Topsoë  : 


Densité  à 13°.  II B r p.  100 

1,460  46,09 

1,419  43,12 

1,368  39,13 

1,302  33,84 


Densité  à 1 3°. 

H Br  p.  100. 

1 ,200 

24,35 

1,164 

20,65 

1,097 

12,96 

1,056 

7,67 

189.  Bromures.  — Nous  ne  pourrions  que  répéter  ici  ce  qui  a 
été  dit  pour  les  chlorures  quant  à leur  préparation,  leurs  propriétés 
générales,  leur  composition,  l’action  de  la  chaleur,  etc.  Les  rcla- 
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lions  de  solubilité  sont  généralement  les  mêmes;  aux  chlorures 
insolubles  ou  peu  solubles  correspondent  les  mêmes  bromures. 
Quelques  bromures,  surtout  les  bromures  alcalins,  sont  plus  so- 
lubles que  les  chlorures.  De  plus,  les  bromures  sont  aussi  plus 
souvent  solubles  dans  l’alcool  que  les  chlorures. 

La  différence  fondamentale  est  que  les  bromures  sont  tous  dé- 
composés par  le  chlore,  avec  mise  en  liberté  de  brome.  L’action 
de  l’acide  sulfurique  sur  les  bromures  donne,  outre  des  fumées 
d’hydracide,  une  certaine  quantité  de  vapeur  de  brome,  qui  se 
manifeste  par  sa  couleur. 

190.  Recherche  et  dosage.  — Onavuplusbaut(p.303)comment 
on  peut  caractériser  le  brome  dans  une  eau  mère.  Si  le  corps  dans 
lequel  on  veut  rechercher  le  brome  est  insoluble,  on  le  fond  avec 
du  carbonate  de  sodium;  on  obtient  ainsi  du  bromure  de  sodium 
soluble,  qu’on  traite  par  un  peu  d’eau,  puis  par  le  chlore  en  pré- 
sence de  l’éther. 

Pour  doser  le  brome  dans  une  solution  renfermant  des  bromures 
(dans  le  cas  d’unbromate,  il  faudrait  calciner  le  sel  sec  pour  le  trans- 
former en  bromure),  on  précipite  la  solution  par  l’azotate  d'ar- 
gent et  on  acidulé  par  l’acide  azotique.  Le  précipité  de  bromure 
d’argent  est  jaunâtre,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  l’acide  azotique, 
peu  soluble  dans  l’ammoniaque.  Il  est  fusible  sans  décomposition, 
et  son  poids  se  détermine  comme  celui  du  chlorure.  De  ce  poids, 
on  déduit  le  brome  en  le  multipliant  par  le  facteur  constant 


Ag 


Ag  Br 


= 0,4235. 


Lorsque,  ce  qui  est  souvent  le  cas,  le  bromure  est  mélangé  de 
chlorure,  on  obtient  un  précipité  de  bromure  et  de  chlorure  d’ar- 
gent. Ce  précipité,  étant  traité  par  un  courant  de  chlore,  est  en- 
tièrement converti  en  chlorure.  La  perte  du  poids  est  due  au  rem- 
placement de  Br  = 79,75  par  01=35,37  ; différence  pour  1 atome 
=44,38,  et  le  poids  du  brome  sera  donné  en  multipliant  la  perte 
de  poids  par  le  rapport 


Br 


Br  — Cl 


ou 


79,73 


44,38 


= 1,797. 


CHLORURE  DE  BROME. 

191.  Ce  composé,  dont  l’existence  a été  signalée  à propos  de 


IlYPOBROMITES. 


RH 


'extraction  du  brome,  est  un  composé  volatil  soluble  dans  l’eau 
ivec  une  couleur  jaune.  En  faisant  passer  du  chlore  dans  de  l'eau 
le  brome,  celle-ci  prend  une  teinte  beaucoup  plus  claire.  L’éther 
mlève  le  chlorure  de  brome  à sa  solution  aqueuse  en  se  colo- 
rant en  jaune.  La  solution  de  chlorure  de  brome  fourni  t un  hydrate 
■ristallisé  lorsqu’on  le  refroidit  à 0°.  Traité  par  les  alcalis,  il  se 
'onvertit  en  chlorure  et  hromate,  ce  qui,  avec  la  formule  BrCl5, 
;ui  paraît  la  plus  probable,  quoique  non  démontrée,  se  représente 
car  l’équation 

BrCl5  + 6KHO  = Br03K  + 5KCI  + 3H20. 


COMPOSÉS  OXYGÈNES  DU  BROME. 


Ces  composés  sont  bien  moins  nombreux  et  plus  mal  connus  que 
I ceux  du  chlore,  étonné  peut  affirmer  que  l’existence  de  Y acide 
\ ihypobromeux  (non  isolé)  BrOII  et  de  Y acide  bromique  BrOMI. 

L’existence  de  l’acide  perbromique  BrOMI,  qui  a été  signalée, 
j : parait  plus  que  douteuse. 

192.  Acide  hypobromeux  BrOII.  — L’anhydride  n’est  pas 
| connu,  et  le  brome,  en  agissant  sur  l’oxyde  de  mercure  sec,  ne  fait 

Ique  déplacer  l’oxygène.  En  présence  de  l’eau,  il  y a formation  d’acide 
hypobromeux  qui  reste  dissous  (Balard).  Cette  solution  distille 
dans  le  vide  sans  décomposition;  sous  la  pression  normale,  elle  se 
décompose  déjà  à 30°  et  renferme  alors  de  l’acide  bromique  (Dan- 
scer).  On  obtient  une  solution  analogue,  d’un  jaune  paille,  distil- 
lable  dans  le  vide  à 40°  en  faisant  agir  l’eau  de  brome  sur  une  so- 
I lution  d’azotate  d’argent.  Avec  l’oxyde  d’argent,  on  obtient  aussi 
tune  solution  d’acide  hypobromeux,  mais  un  excès  d’oxyde  dir- 
igent le  décompose  en  dégageant  de  l’oxygène  et  en  donnant  du 
bromure  d’argent  (Dancer).  C’est  là  une  réaction  qui  rappelle  celles 
de  l’eau  oxygénée. 


Ag20  + 2 BrOII  = 2AgBr+  H20  + O2. 

L’acide  hypobromeux  est  doué  de  propriétés  décolorantes  éner- 
• giques. 

193.  Hypobromites.  — On  obtient  des  combinaisons  analogues 
aux  chlorures  décolorants  et  doués  des  mêmes  caractères  lorsque 
l’on  fait  passer  des  vapeurs  de  brome  dans  des  lessives  alcalines 
étendues  et  froides,  dans  un  lait  de  chaux  ou  sur  de  la  chaux  éteinte 
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s(idio,  ou  encore  sur  l’hydrate  de  baryum.  Ces  bromures  décolo- 
rants possèdent  une  odeur  qui  rappelle  celle  des  chlorures;  ils 
sont  décomposés  par  les  acides  minéraux,  meme  par  l’acide  car- 
bonique, avec  mise  en  liberté  du  brome.  Ce  sont  des  agents  éner- 
giques bromurants  ou  oxydants,  suivant  les  circonstances.  Les 
solutions  de  ces  hypobromites  se  décomposent  à la  longue  et  ren- 
ferment alors  du  bromure  et  du  bromate;  ce  dernier  cristallise  si 
la  solution  n’est  pas  trop  étendue. 

194.  Acide  bromique  BrO'H.  — Il  prend  naissance  par  la 
décomposition  de  l’acide  hypobromeux,  ainsi  que  par  l’action  de 
J’eau  sur  le  chlorure  de  brome  ou  du  chlore  sur  l’eau  de  brome  : 

Bi-2  + 5C12  + 6H20  = 1 OH  Cl  + 2Br03H. 


On  1 obtient  exempt  d autres  produits  solubles  lorsqu’on  dé- 
compose le  bromate  de  baryum  par  une  quantité  équivalente  d’a- 
cide sulfurique,  ou  bien  lorsqu’on  traite  le  bromate  d’argent  inso- 
luble par  le  brome  et  l’eau  (Kæmmererj  : 

5Br03Ag  + 3 Br2  + 3H20  =5AgBr  + 6Br03H.  9 

L’acide  concentré  est  oléagineux,  incolore,  très  acide  et  doué  de 
propriétés  décolorantes.  Il  est  décomposé  par  l’ébullition  en 
biome,  oxygéné  et  eau.  C est  un  oxydant  énergique,  qui  trans- 
forme l’acide  sulfureux  en  acide  sulfurique,  qui  décompose  l’hy- 
drogène sulfuré  avec  dépôt  de  soufre  et  qui  est  décomposé  par  les 
acides  bromhydrique,  chlorhydrique  et  iodhydrique  avec  forma- 
tion de  brome  libre,  de  chlorure  de  brome,  de  bromure  d’iode. 

195.  Bromates.  Ils  se  forment  par  1 action  du  brome  ou  du 
chlorure  de  brome  sur  les  alcalis  concentrés  ou  chauds  et  par 
l’action  de  la  chaleur  sur  les  hypobromites.  Lorsqu’on  traite  la 
potasse  par  le  brome,  le  bromate  se  dépose  et  le  bromure  reste 
dissous  : 

GKHO  + 3Br2  = 5KBr  + Br03K  -+-  3H20. 

Quelques  auteurs  ont  annoncé  que  les  bromates  prennent  nais- 
sance par  1 action  du  brome  sur  les  chlorates,  avec  mise  en  liberté 
de  chlore.  Cette  assertion  n’est  pas  justifiée  et  il  y a même  pro- 
duction d’un  peu  de  chlorate  lorsqu’on  chauffe  du  bromate  de 
potassium  avec  du  chlore. 

Les  bromates  sont  convertis  en  bromures  par  la  calcination; 
quelques-uns  laissent  un  résidu  d’oxyde. 
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Les  bromates  mercureux,  de  plomb  et  d’argent  sont  insolubles. 
Celui  de  potassium  est  peu  soluble  dans  l’eau  froide.  Tous  les 
autres  sont  plus  ou  moins  solubles. 

IODE.  — I = 1 26,53 

Deus.  vap.  expér.  (air)  = 8,72;  (H)  = 125,9.  P.  moléc.  = 253, OG. 

196.  Historique.  — État  naturel.  — L'iode  a été  décou- 
vert par  le  salpétricr  Courtois,  en  1811,  dans  les  cendres  de  va- 
rechs. Son  étude,  d’abord  entreprise  par  Clément  et  Desormes,  a 
été  approfondie  par  Gay-Lussac  dans  des  mémoires  demeurés 
célèbres  et  parus  de  1813  à 1815.  H.  Davy,  qui  avait  à la  même 
époque  reconnu  la  nature  élémentaire  de  ce  nouveau  corps,  lui 
assigna  son  nom,  en  raison  de  la  couleur  violette  de  ses  vapeurs 
(de  ’.woyjç). 

L’iode  est  un  corps  très  répandu  dans  la  nature  quoique  ne  se 
rencontrant  jamais  qu’en  minime  quantité,  accompagnant  scs  con- 
génères le  chlore  et  le  brome  et  comme  eux  existant  toujours  a 
l’état  de  combinaisons,  c’est-à-dire  à l’état  d’iodures  métalliques, 
quelquefois  à l’état  d'iodatcs.  Il  existe  dans  les  eaux  de  la  mer, 
dans  beaucoup  d’eaux  minérales  et  quelquefois  dans  les  eaux 
douces;  on  a aussi  signalé  sa  présence  dans  l’air  (Chatin).  Les 
plantes  marines,  varechs  et  fucus , absorbent  les  iodures  contenus 
dans  l’eau  de  mer  et  ces  sels  se  retrouvent  dans  les  cendres  de 
ces  plantes,  aussi  bien  que  dans  les  cendres  de  divers  mollusques 
et  polypiers.  On  constate  facilement  leur  présence  dans  la  cendre 
des  éponges.  Les  animaux  marins  supérieurs  s’assimilent  égale- 
ment l’iode  que  l’on  trouve  surtout  dans  l’huile  de  foie  de  morue. 

Les  nitres  du  Chili  et  du  Pérou  sont  relativement  riches  en 
iode,  et  cet  élément  y est  surtout  contenu  à l’état  d’iodate  de  so- 
dium qui  s’accumule  dans  les  eaux  mères  du  raffinage  du  nitre. 

Signalons  encore  la  présence  de  l’iode  dans  certains  phosphates 
fossiles  (Kuhlmann),  dans  le  sel  gemme,  dans  la  houille.  L’iodure 
d’argent  se  rencontre  parmi  les  minerais  argentifères  de  Zacate- 
cas  (Mexique),  ainsi  que  celui  de  plomb. 

197.  Extraction.  — Les  varechs , goémons,  fucus  qui  servent  à 
l’extraction  de  l’iode  sont  des  plantes  cartilagineuses  croissant  au 
fond  de  la  mer  et  que  celle-ci  rejette  sur  les  cotes  où  on  les  re- 
cueille pour  la  fabrication  de  divers  sels  de  sodium  et  de  potas- 
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sium  qu’elles  laissent  à l’incinération.  Ces  plantes  renferment 
toutes  de  1 iode,  mais  dans  des  proportions  très  variables.  Celles 
qui  viennent  du  large  sont  généralement  plus  riches  que  celles 
qui  croissent  sur  les  côtes.  Celles  qui  donnent  le  plus  d’iode  en 
fournissent  environ  1 p.  1000  (. Digitalus  stenolobus , Dig.  steno- 
phyllus,  etc.). 

L’incinération  des  varechs  recueillis  au  printemps  et  séchés 
occasionne  une  perte  notable  d’iodures  par  volatilisation,  aussi 
préfère-t-on  aujourd’hui  soumettre  ces  plantes  à une  calcination 
en  vase  clos  qui  donne  lieu  en  même  temps  à des  gaz  combusti- 
bles et  à du  goudron  utilisables.  Les  cendres  sont  alors  mélangées 
de  charbon.  Dans  l’un  et  l'autre  cas,  on  les  soumet  à un  lessivage 
méthodique  pour  en  retirer  les  sels  solubles  (chlorures  et  sulfates 
de  sodium  et  surtout  de  potassium  avec  très  peu  de  carbonate  de 
sodium).  Après  avoir  fait  cristalliser  la  majeure  partie  de  ceux-ci 
on  obtient  une  eau  mère  qui  est  traitée  pour  l’iode  et  qui  renferme 
en  outre  des  bromures. 

Un  autre  procédé  pour  obtenir  des  solutions  riches  en  iodures 
a été  breveté  il  y a quelques  années  par  MM.  Pellieux  et  Allary. 
Ce  procédé  repose  sur  la  fermentation  ou  putréfaction  des  varechs 
et  sur  l’osmose  ou  dialyse  des  jus  provenant  de  la  fermentation. 
Les  iodures  s’accumulent  dans  ces  jus  et  ne  peuvent  en  être  re- 
tirés sans  perte  considérable  par  l’évaporation  et  l’incinération. 
MM.  Pellieux  et  Allary  les  concentrent  par  un  courant  d’air  chaud 
circulant  à leur  surface,  et  quand  ils  ont  acquis  une  concentration 
de  30  à 40°  Baume,  ils  les  soumettent  à la  dialyse  dans  un  appareil 
Dubrunfaut,  semblable  à celui  qui  sert  à l’osmose  des  mélasses. 
Les  matières  organiques  restent  dans  le  dialyseur,  tandis  que  les 
iodures  passent  avec  les  autres  sels.  Un  mètre  cube  de  jus  qui  par 
incinération,  fournit  lkil,3  d’iode  en  donne  9kil,3  par  ce  procédé, 
sans  compter  lkil,l  qui  reste  avec  les  matières  organiques  et  qui 
n’est  pas  perdu. 

Pour  retirer  l’iode  des  lessives  obtenues  par  Tune  des  mé- 
thodes ci-dessus,  on  peut  utiliser  plusieurs  réactions. 

1°  Traitement  par  le  chlore.  — On  traite  la  solution  par  un  cou- 
rant de  chlore,  qui  précipite  immédiatement  l’iode.  Comme  un 
excès  de  chlore  redissout  l’iode,  pn  arrête  le  courant  de  chlore 
aussitôt  que  tout  l’iode  est  précipité.  Pour  connaître  ce  moment 
on  fait  une  prise  d’essai  sur  le  liquide  clarifié,  qui  ne  doit  plus 
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I abandonner  d’iode  par  l’addition  de  chlore  ni  par  celle  d’nne 

II  goutte  d’eau  mère.  Si  le  point  de  saturation  est  dépassé,  on  y 
revient  par  l’addition  d’une  quantité  suffisante  d’eau  mère.  L’iode 

U est  recueilli,  lavé  avec  de  l’eau,  égoutté  et  séché  sur  des  plaques 
i poreuses,  puis  sublimé. 

2°  Traitement  par  l’acide  nitrique  ou  les  vapeurs  nitreuses.  — 

| Ces  réactifs,  comme  le  chlore,  mettent  l’iode  en  liberté.  Comme 
l’iodure  est  accompagné  de  chlorures,  il  peut  également  y avoir 
du  chlore  libre,  donnant  du  chlorure  d’iode  soluble;  il  y a donc 
i aussi  un  point  de  saturation  à atteindre. 

3°  Traitement  par  le  peroxyde  de  manganèse.  — L’iode,  comme 
le  chlore  et  le  brome,  est  déplacé  de  ses  combinaisons  (iodures) 
par  un  mélange  de  peroxyde  de  manganèse  et  d’acide  sulfurique  : 

2INa  + 3S04H2  + MnO2  = 2S04NaH  + SCÙMn  + 2H20  + 12. 

Pour  éviter  la  mise  en  liberté  simultanée  du  chlore  et  du  brome, 
on  n'ajoute  à l’eau  mère  que  la  quantité  de  peroxyde  de  man- 
ganèse nécessaire  pour  déplacer  l'iode  qui  y est  contenu,  ce 
qu’on  établit  par  une  analyse  préalable.  L’opération  s’effectue 
vers  100°  dans  des  chaudières  en  fonte  surmontées  d’un  chapi- 
teau, d’où  partent  des  tubes  en  plomb  s’engageant  sous  une  série 
d’allonges  en  terre;  c’est  dans  celles-ci  que  se  condense  l’iode 
volatilisé.  Quand  il  ne  se  produit  plus  de  vapeurs  d'iode,  on  ajoute 
une  nouvelle  quantité  de  manganèse  pour  recueillir  le  brome, 
dans  d’autres  récipients  spéciaux. 

4°  Traitement  par  le  sulfate  de  cuivre.  — On  isole  facilement 
l’iode  contenu  dans  les  iodures  solubles  en  ajoutant  à ceux-ci  du 
sulfate  de  cuivre,  avec  addition  de  sulfate  ferreux,  ou  plutôt  d’a- 
cide sulfureux  ou  de  sulfite  de  sodium.  L’adjonction  de  ces  agents 
réducteurs  a pour  but  de  convertir  la  combinaison  cuivrique  en 
sel  cuivreux,  l’iodure  cuivreux  Cu2I2  étant  tout  à fait  insoluble 
dans  l’eau 

2S04Cu  H-  2NaI  + SO2  -h  2H20  = SOlNa2  + 2SCÙH2  + Cu2I2. 

On  recueille  ce  sel  et,  après  l’avoir  lavé  à l’eau,  on  le  décom- 
pose par  le  peroxyde  de  manganèse  et  l’acide  sulfurique. 

C’est  ce  procédé  qui  est  le  plus  convenable  pour  retirer  l’iode 
des  nitres  du  Pérou,  où  il  est  surtout  contenu  à l’état  d’iodate  de 
sodium.  L’acide  sulfureux  ramenant  ce  sel  à l’état  d’iodure,  on 
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piécipilera  on  même  temps  par  le  sulfate  de  cuivre  l’iode  de  l'io- 
dale  et  celui  de  l’iodure.  La  réaction  de  l’iodate  est  la  suivante  : 

2S04Ga  + 2I03Na  -h  7S02  + 8IPO  = SO*Na*  + 8SO  *H2  -+•  Cu2I2. 

L’iode  obtenu  par  les  procédés  ci-dessus  doit  être  purifié  par 
sublimation.  Cette  operation  s etlectue  dans  des  cornues  en  grès 
cb  au  fiées  a 110  ou  120  au  plus  dans  un  bain  de  sable,  y compris 
le  col  pour  qu  il  ne  s obstrue  pas.  Ce  col  est  en  communication 


Fig.  100. 


a\ec  un  réservoir  ellipsoïdal  dans  lequel  se  condensent  les  vapeurs 
d’iode.  L’iode  ainsi  purifié  est  vendu  comme  iode  bisublimê. 

Poui  obtenu  1 iode  chimiquement  pur,  on  peut  employer  le 
procédé  suivi  par  M.  Stas  pour  la  détermination  du  poids  ato- 
mique de  cet  élément.  Ce  procédé  consiste  à précipiter  par  l’eau 
une  solution  saturée  d’iode  dans  l’iodure  de  potassium.  On  lave 
le  précipité,  on  le  distille  avec  de  l’eau,  puis  on  le  fait  égoutter  et 
on  le  dessèche  dans  le  vide  sec,  d’abord  sur  de  l’azotate  de  cal- 
cium, puis  sur  de  la  baryte  caustique. 

198.  Propriétés.  — Propriétés  physiques.  — L’iode  est  un 
corps  cristallisé,  presque  noir,  à éclat  métallique,  à peu  près 
opaque.  Il  a pour  densité  4,948  à 17°.  Il  fond  à 113-115°  et  se 
solidifie  à 1 13°, 6.  11  bout  au  delà  de  200°,  d’après  M.  Stas.  (Les 
indications  anciennes  portaient  107°  pour  le  point  de  fusion  et 
175°  pour  le  point  d’ébullition.)  L’iode  émet  déjà  des  vapeurs  à la 
température  ordinaire  et  il  se  sublime  à la  partie  supérieure  des 
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llacons  où  on  le  conserve.  Ses  vapeurs  sont  violettes  lorsqu’elles 
sont  diluées,  d’un  bleu  foncé  quand  elles  sont  abondantes.  Elles 
perdent  beaucoup  de  leur  coloration  à une  haute  température  et 
deviennent  même  incolores,  d’après  M.  Salet,  à 1300°.  Elles 
fournissent  un  spectre  d’absorption  composé  de  bandes  dégradées 
très  caractéristiques.  Le  spectre  de  la  vapeur  d’iode  dans  un  tube 
de  Geissler  est  caractérisé  par  une  série  de  lignes  claires  (Plücker 
et  Hittorf)  qui  ne  correspondent  pas  au  spectre  d’absorption 
décrit  par  M.  Tlialén.  En  employant  une  source  électrique  de  faible 
tension  M.  Salet  a pu  observer  le  spectre  de  bandes,  dit  spectre 
primaire , de  l’iode  correspondant  au  spectre  d'absorption. 

Les  vapeurs  d'iode  sont  très  denses.  La  densité  observée  à 445° 
et  rapportée  à l'air  est  8,72,  soit  125,9  par  rapport  h l’hydrogène 
(Deville  et  Troost);  elle  correspond  donc  au  poids  atomique  et  est 
normale.  Mais  cette  densité  s’abaisse  lorsqu'on  l’observe  à une 
température  élevée  et  tend  à devenir  la  moitié  (§  39),  ce  qui 
indique  la  dissociation  à peu  près  totale  des  molécules  d’iode. 

L’odeur  de  l'iode  rappelle  celle  du  chlore  et  du  brome,  mais 
est  beaucoup  plus  faible.  Sa  saveur  est  amère.  Il  colore  la  peau 
en  jaune.  Il  est  très  peu  soluble  dans  l’eau  et  exige  5542  parties 
d’eau  à 10°  pour  se  dissoudre.  Sa  solution  est  d’un  brun  clair  et 
perd  tout  son  iode  par  F ébullition.  Il  est  par  contre  très  soluble 
dans  l'alcool,  Féther,  l’iodure  de  potassium  et  dans  l’acide  iodhy- 
drique,  avec  une  couleur  brune;  dans  la  benzine  et  le  chloro- 
forme, avec  une  couleur  violette. 

L’iode  cristallise  en  pyramides,  en  octaèdres  rhomboïdaux  ou 
en  tables  rhomboïdales  (Marignac).  On  obtient  les  plus  beaux 
cristaux  par  la  décomposition  lente  de  l’acide  iodhydrique  con- 
centré. Il  est  mauvais  conducteur  de  l’électricité. 

Chaleur  spécifique  = 0,05412  à l’état  solide  et  0,1082  à l’étal 
liquide  (Régnault).  Chaleur  latente  de  fusion  = lcal, 49.  Chaleur  de 
volatilisation  de  l’iode  liquide  = 3cal, 06  (Favre  et  Silbermann)  pour 
I atome  d’iode  (en  grandes  calories). 

Propriétés  chimiques.  — Ces  propriétés  sont  analogues  à celles 
du  chlore  et  du  brome.  Mais  l’iode  présente  à l’égard  des  éléments 
électropositifs,  hydrogène  et  métaux,  une  affinité  beaucoup  plus 
faible.  Aussi  le  chlore  et  le  béome  le  déplacent-ils  de  ses  combi- 
naisons avec  ces  éléments.  Par  contre,  il  déplace  le  chlore  et  le 
brome  de  leurs  combinaisons  oxygénées  pour  donner  les  combi- 


318 


IODE. 


liaisons  iodées  correspondantes.  Comme  le  chlore,  il  fonctionne  à 
1 égard  des  éléments  électro -positifs  comme  monatomique.  Mais 
il  est  des  combinaisons  bien  définies  où  il  joue  le  rôle  d’élément 
tnatomique,  par  exemple  dans  le  chlorure  d’iode  solide  ICI3  et 
dans  l’acétate  d’iode  de  M.  Schutzenberger  (C2II302)3I. 

L’iode  11e  se  combine  à l’hydrogène  libre  que  sous  l’influence 
de  la  mousse  de  platine  chauffée.  Il  se  combine  à la  plupart  des 
métaux;  sa  combinaison  avec  le  potassium  est  violente.  11  s’unit 
au  phosphore  avec  incandescence.  C’est  un  agent  oxydant  faible  en 
présence  de  l’eau  et  il  ne  possède  qu’un  pouvoir  décolorant  à peu 
près  nul.  Il  décompose  l’hydrogène  sulfuré  aqueux  et  les  sulfures 
dissous  avec  dépôt  de  soufre.  Il  oxyde  1 acide  sulfureux,  leshypo- 
sulfites,  l’acide  arsénieux,  etc.  11  se  dissout  dans  la  potasse  en 
produisant  de  l’iodure  et  de  l’iodate,  peu  soluble,  ou  de  l’hypo- 
iodite.  Il  agit  sur  l’ammoniaque  en  donnant  de  l’iodure  d’azote. 

Son  action  sur  les  matières  organiques  est  beaucoup  plus  faible 
que  celle  de  ses  congénères,  et  produit  des  dérivés  iodés. 

Par  sa  réaction  sur  l’empois  d’amidon,  l’iode  est  un  des  corps 
qu’on  caractérise  avec  le  plus  de  netteté.  Si  l’on  ajoute  de  l'iode 
libre  en  solution  aqueuse  à de  l’empois  d’amidon  étendu  d’eau, 
on  observe  une  coloration  bleue  intense.  Cette  coloration  dispa- 
raît quand  on  chauffe  vers  80°  et  reparaît  par  le  refroidissement. 
Si  1 on  fait  bouillir,  la  décoloration  est  permanente.  Ces  phéno- 
mènes sont  sans  doute  dus  à la  formation  d une  combinaison 
d'iode  et  d’amidon  qui  se  dissocie  sous  l’influence  de  la  chaleur. 
Ln  faisant  bouillir,  1 iode  est  volatilisé  et,  par  suite,  l’iodure  d'a- 
midon ne  peut  pas  se  reformer  par  le  refroidissement. 

La  coloration  bleue  de  l’iodure  d’amidon  ne  caractérise  que 
l’iode  libre.  Les  iodures  et  les  iodates  ne  la  produisent  que  lors- 
qu’on met  l'iode  en  liberté;  dans  le  premier  cas,  par  le  chlore  ou 
1 acide  azotique;  dans  le  second  cas,  par  l'acide  sulfureux.  Si  à 
une  solution  d’iodure  de  potassium  on  ajoute  un  peu  d’amidon  en 
empois,  on  n’observe  aucune  coloration;  si  on  verse  alors  une 
goutte  d eau  de  chlore  dans  le  mélange,  la  coloration  bleue  appa- 
raît immédiatement.  Il  faut  éviter  l’emploi  d’un  excès  de  chlore 
qui,  donnant  du  chlorure  d’iode,  détruit  la  combinaison  bleue. 

Il  faut  pareillement  éviter  un  exCès  d’acide  sulfureux  lorsqu'on 
met  en  liberté  l’iode  des  iodates,  cet  excès  donnant  naissance  à de 
l'acide  iodhydrique. 
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Cette  réactionpermet  de  reconnaître  d’iode  dans  une  solution. 

Pour  constater  la  présence  de  l’iode  en  vapeur  on  emploie  une 
feuille  de  papier  amidonnée  humide. 

199.  Poids  atomique  de  l’iode.  — Le  nombre  127,  générale- 
ment usité,  est  un  peu  trop  fort.  D’après  les  déterminations  pré- 
cises de  M.  Marignac  et  de  M.  Stas,  déduites  de  la  composition  de 
l’iodure  d'argent,  le  nombre  exact  est  126,85  ou  bien  126,53,  si 
l’on  admet  le  nombre  15,96  pour  l’oxygène  et  107,67  pour  l’argent. 

Usages.  — L’iode  libre  est  un  agent  thérapeutique  précieux  ; 
il  est  employé  avec  succès  dans  le  traitement  du  goitre,  des  affec- 
tions scrofuleuses,  goutteuses,  contre  les  maladies  de  la  peau  ; 
en  général  dans  des  cas  très  variés.  On  l’emploie  dans  ce  cas  en 
; pommades  ou  en  teinture  (solution  de  1 gr.  d’iode  dans  10  gr. 
i d’alcool).  Il  est  aussi  employé  en  inhalations  contre  les  maladies 
i des  voies  respiratoires. 

L’iode  libre  et  les  iodures  sont  d’un  emploi  continuel  en  photo- 
. graphie.  L’iode  est  pour  la  préparation  d’une  foule  de  produits 
organiques  un  agent  des  plus  précieux. 

Citons  encore  l’application  de  l'iode  libre  à une  foule  d’opéra- 
tions analytiques,  dont  la  principale  est  la  sulfhydrométrie. 

ACIDE  IODHYDRIQUE.  — IH  = 127,53. 

Dens.  (air)  = 4,3727  ; (H)  = 63,13.  D.  théor.  = 63,765. 

200.  Formation  et  préparation.  — L’iode  et  l’hydrogène 
ne  s’unissent  que  sous  l’influence  de  la  mousse  de  platine  au  rouge 
(Corenwinder).  M.  Lemoine  a constaté  qu’il  se  produit  de  l’acide 
iodhydrique  lorsqu’on  chauffe  dans  des  ballons  de  l’iode  et  de  l’hy- 
drogène en  quantités  équivalentes,  à une  température  de  350  ou 
440°.  Seulement  cette  combinaison  est  limitée  par  l’action  inverse, 
car  la  chaleur  décompose  l’acide  iodhydrique  ; l’équilibre  est  long 
à s’établir  (page  11). 

L’acide  iodhydrique  réduisant  l’acide  sulfurique,  on  ne  peut  le 
préparer  par  l’action  de  cet  acide  sur  les  iodures.  On  pourrait 
remplacer  l’acide  sulfurique  par  l’acide  phosphorique  concentré. 
Mais  la  méthode  presque  toujours  suivie  est  celle  qui  sert  à la 
préparation  de  l’acide  bromhydrique  et  repose  sur  l’action  de 
l’iode  sur  le  phosphore  en  présence  de  l’eau.  La  réaction  étant 
très  vive  avec  le  phosphore  ordinaire,  on  fait  usage  du  phosphore 
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amorphe  (Personne).  Les  proportions  de  phosphore  et  d’iode  à 
employer  sont  données  par  l’équation  : 

P + 51  + 411*0  = PO  MP  + 3IH. 

Un  introduit  dans  une  cornue  tubulée,  munie  d’un  tube  de  dé  J 
paiement,  ou  dans  un  flacon  tubulé  qu’on  chauffe  au  bain-marie 

(lig.  101),  1 partie  de  phosphore 
amorphe  et  15  parties  d’eau  (char- 
gée déjà,  si  c’est. possible,  d’acide 
iodhydrique),  puis  on  y ajoute  peu 
à peu,  en  refroidissant,  20  parties 
d’iode  (Yigier).  En  chauffant  en- 
suite doucement,  on  obtient  un 
dégagement  régulier  de  gaz  que 
l’on  ne  peut  recueillir  que  par  dé- 
placement d’air. 

On  peut  aussi  opérer  comme  " 
pour  l’acide  bromliydrique,  en 
faisant  tomber  sur  du  phosphore 
amorphe  une  solution  concentrée 
d’iode  dans  l’iodure  de  potas-  ; 
sium,  le  dégagement  de  gaz  s’établit  de  suite  : 

2KI  + P + 51  + 4H20  = P O'1  K2  H + 7HI. 

On  obtient  facilement  l’acide  iodhydrique  dissous  en  dirigeant 
un  courant  d’hydrogène  sulfuré  sur  de  l’iode  placé  sous  l’eau  : 

H*S  + I*  = 2HI  + S. 

La  réaction  inverse  se  produit  entre  le  soufre  et  l’acide  iodhy- 
drique sec  ou  en  solution  concentrée  et  chaude. 

201.  Propriétés.  — L’acide  iodhydrique  est  un  gaz  incolore, 
répandant  à l’air  d’épaisses  fumées  blanches,  très  irritantes.  C’est 
un  corps  très  instable,  qui  se  forme  avec  absorption  de  chaleur. 

Il  est  liquéfiable  par  le  froid  et  cristallise  à — 55°  (Faraday). 

Si  l’on  introduit,  dans  un  flacon  contenant  du  gaz  iodhydrique 
une  bougie  ou  un  jet  de  gaz  enflammé,  il  se  décompose  en  émet- 
tant des  vapeurs  d’iode.  Si  l’on  y verse  quelques  gouttes  d’acide 
azotique  fumant,  il  se  décompose  avec  incandescence.  11  en  est  de 
même  pour  l’action  du  chlore,  qui  donne  de  l’acide  chlorhydrique 
et  du  chlorure  d’iode. 


/ 
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Pour  faire  cette  dernière  expérience,  on  introduit  du  gaz 
acide  iodhydrique  dans  un  tube  de  J 00  ou  150  centimètres  cubes 
de  capacité  fermé  à l’une  de  ses  extrémités  et  bouché  par  un 
liège,  puis  on  fait  pénétrer  ce  tube  dans  un  ilacon  de  chlore  gazeux 
de  capacité  double  (le  tube  déplaçant  son  volume  de  gaz)  en  en  dé- 
terminant la  rupture  par  un  choc  brusque.  La  réaction  est  instan- 
tanée et  se  passe  entre  volumes  égaux  de  gaz  : 

/ 

Cl2-bIH  = ClH  + ICl. 

Le  brome  agit  d'une  manière  analogue. 

Le  potassium,  le  zinc,  le  mercure,  etc.,  décomposent  l’acide 
i Iodhydrique  sec. 

L’acide  iodhydrique  est  extrêmement  soluble  dans  l’eau.  La  so- 
lution saturée  à 0°  est  un  liquide  deux  fois  plus  dense  que  l’eau, 
fumant  très  fortement  à l’air.  Si  l’on  chauffe  cette  solution,  elle 
abandonne  d’abord  du  gaz,  puis  atteint  une  composition  constante 
■ et  distille  à 127°;  on  arrive  au  même  résultat  par  la  distillation 
d’un  acide  plus  aqueux  qui  alors  commence  par  perdre  de  l’eau. 
lL’hydrate  obtenu  à 127°  (sous  la  pression  normale)  renferme 
‘57  p.  100  d’acide  iodhydrique,  soit  à peu  près  III  + 5II20  et  pos- 
sède une  densité  de  1,67. 

La  préparation  de  l’acide  aqueux  par  l’iode  et  l’hydrogène  sul- 
furé conduit  à une  concentration  qui  n’est  jamais  supérieure  à 
50  p.  100  d’acide  (densité  = 1,56),  la  réaction  inverse  ayant  alors 

lieu. 

La  solution  d’acide  iodhydrique  s’altère  rapidement  par  l’oxy- 
gène de  l’air,  et  l’iode  est  mis  en  liberté;  cet  iode  reste  d’abord 
dissous,  mais  il  arrive  un  moment  où  l’acide  restant  ne  peut  plus 
dissoudre  tout  l’iode  libre,  et  celui-ci  cristallise  alors. 

La  lumière  décompose  l’acide  iodhydrique  en  iode  et  hydrogène  : 
c’est  précisément  l’inverse  qui  a lieu  pour  le  chlore  et  le  brome, 
qui  décomposent  l’eau  à la  lumière  en  dégageant  l’oxygène. 

L’acide  iodhydrique  gazeux  est  formé  avec  absorption  de  cha- 
leur. C’est  donc  un  composé  instable  ; il  agit  par  suite  comme  réduc- 
teur énergique  en  se  dédoublant  en  iode  et  hydrogène.  Il  réduit 
l’acide  sulfurique  et  peut  réduire  même  l’acide  sulfureux.  Aussi 
est-il  employé  pour  enlever  de  l’oxygène  à une  foule  de  composés 
minéraux  ou  organiques  ou  pour  leur  fournir  de  l’hydrogène, 
l’iode  alors  étant  mis  en  liberté.  Il  peut  de  plus  se  fixer  dircctc- 
1.  — Chimie  minérale.  2i 
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mont  sur  certains  composés  non  saturés.  Son  emploi  fournit  une 
méthode  d’hydrogénation  indiquée  par  M.  Berthelot  et  susceptible 
d’une  grande  généralisation.  Dans  ce  genre  de  réactions,  l’acide 
iodhydriquc,  qui  doit  être  employé  très  concentré,  s’appauvrit 
rapidement.  On  pare  à cet  inconvénient  en  faisant  intervenir 
dans  la  réaction  du  phosphore  rouge  qui  avec  l’iode  mis  en  liberté 
et  l’eau,  régénère  l’acide  iodhydriquc  détruit  (de  Luynes  et  Salet). 

202.  Iodures.  — Ils  correspondent  aux  chlorures  et  aux  bro- 
mures et  s’obtiennent  par  des  procédés  analogues.  Ils  sont  géné- 
ralement moins  volatils  et  surtout  plus  altérables  sous  l’influence 
delà  chaleur,  surtout  au  contact  de  l’air.  Les  iodures  mercureux, 
thalleux,  de  plomb  sont  très  peu  solubles,  l’iodure  cuivreux  et  celui 
d’argent  sont  insolubles,  le  dernier  est  jaune  et  se  distingue  par  son 
insolubilité  dans  l’ammoniaque,  qui  le  blanchit.  Les  autres  iodures 
insolubles  sont  également  colorés;  ceux  de  plomb  et  de  thallium 
en  jaune,  l’iodure  mercureux  en  vert  olive,  l’iodure  mercurique 
en  jaune  ou  en  rouge.  Les  iodures  sont  décomposés  par  le  chlore, 
par  le  brome  et  par  l’acide  azotique,  qui  mettent  en  liberté  l’iode, 
facile  à caractériser  par  l’empois  d’amidon.  L’acide  sulfurique  dé- 
gage des  fumées  blanches  d’acide  iodhydrique  accompagnées  de 
vapeurs  violettes  d’iode  libre. 

Les  iodures  solubles  donnent  avec  le  sulfate  de  cuivre  additionné 
d’acide  sulfureux  un  précipité  blanc  sale  d’iodure  cuivreux  Cu'-p. 

203.  Recherche  et  dosage  de  l’iode.  — Nous  ne  revien- 
drons pas  sur  ce  que  nous  avons  dit  de  la  réaction  de  l’iode  libre 
sur  l’amidon.  Pour  donner  une  application  de  cette  réaction,  nous 
indiquerons  la  marche  recommandée  par  M.  Chatinpour  constater 
la  présence  de  l’iode  dans  une  eau.  On  évapore  doucement  de 
1 à 10  litres  d’eau  dans  une  capsule  avec  addition  de  quelques  dé- 
cigrammes  de  carbonate  de  potassium  pur,  ou  plus,  si  l’eau  est 
très  saline.  La  présence  de  ce  sel  empêche  la  volatilisation  de 
l’iode  pouvant  résulter  d’une  décomposition  des  iodures  dissous. 
Le  résidu  de  l’évaporation  au  bain-marie  est  calciné  légèrement 
pour  détruire  les  matières  organiques  et  convertir  en  iodure  les 
traces  d’iodate  possible,  puis  mis  en  digestion  avec  de  l’alcool 
rectifié  à 80  centièmes  environ,  qui  dissout  l’iodure  de  potassium. 
On  évapore  de  nouveau  la  solution  alcoolique,  on  chauffe  le  ré- 
sidu puis  on  l’arrose  de  quelques  gouttes  d’une  solution  d’amidon. 
L’emploi  du  chlore  ou  de  l’acide  azotique  pour  mettre  l’iode  en 
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liberté  doit  être  évité  à cause  de  la  difficulté  de  n’en  pas  mettre 
un  excès,  et  on  les  remplace  par  une  goutte  d’acide  sulfurique  or- 
dinaire. L’iode  se  manifeste  par  une  couleur  violette  ou,  s’il  y en  a 
très  peu,  par  une  couleur  pourpre  ou  rosée. 

De  petites  quantités  d’iodures  peuvent  être  décelées  par  la  réac- 
tion du  sulfate  de  cuivre  et  de  l’acide  sulfureux  ou  par  une  solution 
de  chlorure  de  thallium  qui  donne,  dans  la  solution  légèrement 
acide,  un  précipité,-  un  trouble  ou  une  coloration  jaune  très  ca- 
ractéristique. Ce  réactif  permet  même  de  précipiter  l’iode  à côté 
du  chlore  et  du  brome.  Le  précipité  recueilli  et  pesé  fournit  la 
teneur  en  iode.  Ce  procédé,  quoique  n’étant  pas  tout  à fait  précis, 
est  souvent  applicable  lorsque  la  proportion  d’iode  n’est  pas  trop 
faible.  On  peut  aussi  séparer  l’iode  de  ses  congénères  parle  sul- 
fate de  cuivre  ou,  ce  qui  est  plus  sensible,  par  une  solution  ({'azo- 
tate de  palladium  qui  donne  avec  les  iodures  un  précipité  noir 
d’iodure  de  palladium  PdP,  insoluble  dans  l’acide  chlorhydrique. 
La  calcination  du  précipité  laisse  du  palladium  métallique  du  poids 
duquelondéduitriodeenlemultipliantparP  :Pd=2,3962(H.  Rose). 

L’iode  se  dose  le  plus  souvent  sous  forme  d’iodure  d’argent, 
qu’on  pèse  après  l’avoir  fondu;  la  petite  quantité  de  précipité 
restée  adhérente  au  filtre  donne  par  l’incinération  de  l’argent 
métallique,  qu’on  pèse  à part  et  auquel  correspond  une  quantité 
équivalente  d’iode.  Si  l’iode  est  accompagné  de  chlore  et  de 
brome,  on  procède  comme  pour  le  dosage  du  brome  à côté  du 
chlore.  On  précipite  le  mélange  par  l’azotate  d’argent  (l’iodure 
comme  le  bromure  d’argent  sont  contenus  dans  les  premières 
portions  précipitées).  On  pèse,  après  fusion,  le  précipité  séparé  du 
filtre  ; on  le  traite  à chaud  par  le  brome,  qui  transforme  l’iodure 
en  bromure;  il  y a une  perte  de  poids  correspondant  au  déplace- 
ment de  l’iode  par  le  brome.  Après  un  traitement  par  le  chlore,  on 
n’a  plus  que  du  chlorure  d’argent  et  une  nouvelle  perte  de  poids 
correspondant  au  brome.  Le  calcul  se  fait  comme  cela  a été  indi- 
qué page  310. 


COMBINAISONS  DE  L’IODE  AVEC  LE  CHLORE, 
LE  BROME  ET  LE  FLUOR. 


204.  Protochlorure  d’iode  ICI.  — On  l’obtient  en  traitant 
l’iode  par  le  chlore  jusqu’à  liquéfaction  totale.  Il  se  forme  aussi 
lorsqu’on  dissout  l’iode  dans  l’eau  régale  chaude,  additionnant 
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1 ‘ ' ‘ " ' iqueuse  avec  de 


C’est  un  liquide  rouge  brun,  très  soluble  clans  l’eau,  l’alcool  et 


même  composition  que  le  chlorure  liquide  qui  éprouve  lentement 
en  tubes  scellés  la  même  modification  (Schutzenberger,  Hannay). 
La  densité  de  vapeur  correspond  à la  formule  ICI. 

Le  chlorure  d’iode  aune  forte  odeur  de  chlore  et  d’iode,  il  est 
décolorant  et  ne  bleuit  pas  l’amidon.  C’est  un  chlorurant  éner- 
gique et  le  chlore  agit  plus  facilement  sur  les  matières  organi- 
ques en  présence  d’un  peu  d’iode  que  seul,  dans  ces  cas-là,  l’iode 
paraît  ne  pas  intervenir,  car  il  est  généralement  mis  en  liberté. 

Le  chlorure  d’iode  pur  est  partiellement  décomposé  par  l’eau  avec 
mise  en  liberté  d’iode,  formation  d’acide  iodique  et  d’une  combinai- 
son double  ICI, HCl,  non  décomposable  par  l’eau  (Schutzenberger ). 

1 0IC1  4-  3H20  = I03H  4-  5(  ICI.  HCl)  + 2I2. 

La  présence  d’acide  chlorhydrique  donne  donc  de  la  stabilité  au 
chlorure  d’iode. 

Le  chlorure  d’iode  agit  sur  les  acides  oxygénés  du  chlore  en 
donnant  du  chlore  libre  et  de  l’acide  iodique.  En  présence  des 
iodures,  il  donne  au  contraire  de  l’iode  libre  et  un  chlorure. 

205.  Trichlorure  d’iode  ICI3.  — On  l’obtient  par  l’action 
d’un  excès  de  chlore  sur  l’iode  ou  sur  l’acide  iodhydrique.  C’est 
un  corps  qui  se  sublime  dans  une  atmosphère  de  chlore  en  cris- 
taux jaunes,  déliquescents,  fumant  à l’air.  Il  se  dissocie  facilement 
à 67°  en  chlore  et  protochlorure,  même  en  présence  d’un  excès  de 
chlore,  mais  il  se  régénère  dans  les  parties  froides  de  l’appareil. 
En  tubes  scellés,  il  fond  à 80°  (Christomanos). 

Le  trichlorure  d’iode  est  soluble  dans  l’eau,  d’où  l’acide  sulfu- 
rique le  sépare  de  nouveau  ; traitée  par  une  petite  quantité  de 
potasse  ou  par  un  carbonate  alcalin,  celte  solution  fournit  de  l’io- 
date  et  de  l’iode  libre: 


On  obtient  cette  dissolution  en  traitant  l’iode,  en  suspension 
dans  l’eau,  par  un  excès  de  chlore,  ou  encore  en  mélangeant  de 
l’acide  iodique  et  de  l’acide  chlorhydrique. 


3 ICI 3 4-  9C03Na2  ==  3I03Na  -h  15NaCi  4- 12  4-  9C02. 
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Perchlorure.  — M.  Ivæmmerer  a signalé  l’existence  d’un  té- 
trachlorure ; mais  elle  est  douteuse. 

206.  Protobromure  d’iode  IBr.  — On  l’obtient  par  l’action 
du  brome  sur  un  excès  d’iode;  c’est  un  corps  brun,  solide  et 
sublimable.  Avec  un  excès  de  brome,  on  obtient  un  liquide  brun 
foncé  dont  la  composition  n’est  pas  bien  établie. 

207.  Fluorure  d’iode  IFP.  — M.  Gore  l’a  obtenu  en  trai- 
tant le  fluorure  d’argent  par  l’iode.  C’est  un  liquide  incolore, 
volatil,  attaquant  le  verre,  mais  non  le  platine  ni  le  mercure.  Il 
décompose  l’eau  avec  violence  en  donnant  de  l’acide  fluorhydrique 
et  de  l’acide  iodique.  Il  dissout  l’iode. 

COMBINAISONS  OXYGÉNÉES  DE  L’IODE. 

208.  On  connaît  avec  plus  ou  moins  de  certitude  les  anhydrides 
et  acides  suivants  de  l’iode  : 

120?  Anhydride  hypo-iodeux.  IOH  Acide  hypo-iodeux. 

PO3  Anhydride  iodeux. 

I02?  Peroxyde  d’iode. 

I205  Anhydride  iodique.  I03H  Acide  iodique. 

I207  Anhydride  périodique.  10 '‘Il  Acide  périodique. 

Lorsqu’on  soumet  l’iode  en  vapeur  à l’action  de  l’oxygène  sous 
l’influence  de  l’effluve  (ozone),  on  observe  à la  partie  inférieure  de 
l’appareil,  où  l’iode  est  en  excès,  de  l’anlrydride  iodeux,  un 
anneau  jaune  citron  qui  est  sans  doute  le  peroxyde  d’iode  décrit 
par  Millon,  et  à la  partie  supérieure  un  dépôt  blanc,  brillant,  d’an- 
hydride périodique  (Ogier).  On  ne  connaît  avec  netteté  que  les 
deux  derniers  anhydrides  et  leurs  acides. 

Ces  composés  sont  exothermiques,  aussi  l’iode  déplace-t-il  le 
chlore  de  ses  composés  oxygénés  qui  sont  tous  formés  avec 
absorption  de  chaleur. 

ACIDE  HYPO-IODEUX 

209.  Lorsqu’on  dissout  l’iode  dans  la  potasse  faible,  on  obtient 
une  solution  jaune  qui  colore  l’amidon  en  bleu,  et  qui  possède  une 
odeur  safranée  particulière  (1).  Cette  solution  est  douée  de  pro- 
priétés décolorantes  faibles  et  les  analogies  font  présumer  qu’elle 

(1)  La  coloration  bleue  ne  se  produit,  pourtant  pas  si  l’on  agile  la  solution  avec  un 
peu  de  sulfure  de  carbone  pour  la  priver  de  l’ode  libre  qu’elle  peut  renfermer. 
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renferme  dcl  hypo-iodite.  Après  un  certain  temps  la  solution  ren- 
ferme de  l’iodure  et  de  l’iodate. 

ANHYDRIDE  IODEUX.  — PCR 

210.  Poudre  légère,  jaune  clair,  déliquescente,  obtenue  par 
1 action  de  l’ozone  sur  l’iode.  L’eau  décompose  cet  anhydride 
d’après  l’équation  suivante,  qui  a permis  d’établir  sa  composition  : 

5P03  + 3H20  = 6I03H  + 2I2. 

L’anhydride  iodeux  est  décomposé  à 125°  (Ogier). 

PEROXYDE  D IODE.  — IO2  ?. 

211.  Ce  composé,  peu  important  et  mal  défini,  se  forme, 
d’après  Millon,  lorsqu’on  traite  l’iode  par  l’acide  azotique  fumant, 
et  reste  combiné  à cet  acide,  formant  un  produit  jaune  qu’on  isole 
en  faisant  évaporer  l’acide  azotique  au-dessus  d’un  vase  contenant 
de  la  chaux.  L’eau  décompose  ce  corps  en  acide  iodique  et  iode. 
Millon  a encore  signalé  un  oxyde  I10O1!). 

ANHYDRIDE  IODIQUE.  — I205. 

212.  On  l’obtient  en  chauffant  l’acide  iodique  à 170°.  C’est  une 
masse  cristalline  blanche  qui  se  décompose  à 300°  en  iode  et 
oxygène  et  qui  se  dissout  dans  l’eau  avec  élévation  de  tempéra- 
ture. Densité  = 4,487  à 0°. 

ACIDE  IODIQUE.  — IO>H. 

213.  On  obtient  cet  acide:  1°  par  hydratation  de  l’anhydride; 

2°  En  décomposant  l'iodate  de  baryum  par  l’acide  sulfurique, 

filtrant  et  faisant  cristalliser; 

3°  En  faisant  bouillir  l’iode  avec  cinq  parties  d’acide  azotique 
fumant,  évaporant  à sec  et  faisant  cristalliser  le  résidu  dans  l’eau; 

4°  Par  l’action  de  l’eau  sur  le  chlorure  d’iode  ou  en  traitant 
l’iode  par  le  chlore  en  présence  de  l’eau. 

I 4-  Cl5  + 3H20  = I03H  4-  5HCI. 

On  enlève  l’acide  chlorhydrique  formé  à l’aide  de  l’oxyde  d’ar- 
gent ou,  ce  qui  est  plus  pratique,  on  traite  le  mélange  d’acides  par 
le  chlorure  de  baryum;  l’iodate  de  baryum  très  peu  soluble,  se 
précipite;  on  le  décompose  ensuite  par  une  quantité  équivalente 
d’acide  sulfurique. 


IODATES. 
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L’acide  iodique  cristallise  de  sa  solution  concentrée  en  tables 
hexagonales  ou  en  masses  cristallines  dures  et  brillantes.  Si  la 
; solution  renferme  de  l’acide  sulfurique,  on  l’obtient  en  cristaux 
! volumineux.  Densité  a 0°  = 4,629  (Ditte).  Il  est  très  soluble  dans 
; l’eau  et  se  dissout  aussi  dans  l’alcool.  C’est  un  agent  oxydant  éner- 
I gique,  il  est  décomposé  à chaud,  avec  déflagration,  par  le  phos- 
phore, le  soufre,  les  matières  organiques.  L’hydrogène  sulfuré, 
i l’acide  sulfureux,  le  chlorure  stanneux  et  autres  agents  réducteurs 
le  décomposent  généralement  en  deux  phases.  Ainsi  avec  l'acide 
I sulfureux,  qui  est  le  réactif  par  excellence  de  l’acide  iodique  et  des 
iodates,  on  a : 

2I03H  4-  oSO2  -h  4H20  = I2  4-  5S04H2 
I2  4-  SO2  H-  2H20  = 2III  4-  S04H2. 

Si  l'on  opère  en  présence  d’amidon,  la  première  phase  est 
accusée  par  la  couleur  bleue  que  prend  la  solution;  dans  la  seconde 
phase,  cette  coloration  disparait  de  nouveau. 

La  chaleur  décompose  l'acide  iodique,  d’abord  en  eau  et  anhy- 
dride, puis  en  iode  et  oxygène. 

L'acide  iodique  forme  une  combinaison  stable  avec  l'acide  sul- 
furique. 

214.  Iodates.  — L’acide  iodique  est  un  acide  monobasique,  et 
les  sels  normaux  ont  pour  composition  I03M';  (I03)2M",  etc.  Mais  il 
est  susceptible,  en  outre,  de  donner  des  sels  acides. 

Les  iodates  se  forment  dans  un  grand  nombre  de  circonstances  : 
1°  En  traitant  l’iode  par  la  potasse  concentrée  : 

3I2  -h  6K  H O = 5 Kl  -h  I03K  H-  3H20 . 

2°  En  traitant  l’iodure  de  potassium  par  le  permanganate  : 

Kl  H- 2Mn04K  4-  3H20  — I03K  H-  2KHO  4-  2Mn02.H20  (Péan  de  S1  Gilles). 

3°  En  faisant  réagir  l'iode  sur  le  chlorate  de  potassium  (Millon)  : 

2C103K+12  — Cl24-2I0aK. 

On  dissout  75  grammes  de  chlorate  dans  400  grammes  d’eau 
bouillante,  avec  1 gramme  d’acide  azotique,  puis  on  y ajoute  par 
petites  portions  80  grammes  d’iode.  L’iode  se  dissout  et  le  chlore 
se  dégage.  L’addition  d’acide  azotique  a pour  but  de  mettre  un 
peu  d’acide  chlorique  en  liberté.  La  réaction  terminée,  on  préci- 
pite par  le  chlorure  de  baryum,  si  l’opération  a pour  but  de  pré- 
parer l'acide  iodique. 
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4 On  obtient  pareillement  l’iodale  de  potassium  en  traitant  h- 
chlorate  par  le  chlorure  d’iode  (L.  Henry): 

C103K  ICI  = I03K  -t-  Cl2, 

et.  l’iodate  de  calcium  en  ajoutant  de  l’iode  à une  solution  chaude 
de  chlorure  de  chaux: 

:>CaOCl2  4-  P HP  H20  = 4CaCP  + 2HCI  H-  (I03)2Ca. 

IjCs  i od dtes  alcalins  normaux  et  celui  de  calcium  sont  solubles- 
dans  l’eau  ; les  autres  sont  insolubles  ou  peu  solubles.  Ils  sont  dé- 
composés par  la  chaleur  en  iodurc  et  oxygène  ou  en  oxyde,  oxy- 
gène et  iode  (sels  de  magnésium,  de  zinc,  etc.).  L’iodate  de  baryum 
se  transforme  d’abord  partiellement  en  periodate. 

Ils  forment  des  mélanges  explosifs  avec  les  corps  combustibles. 

Les  réactions  sont  analogues  à celles  de  l’acide  iodique. 

Outre  les  iodates  normaux,  il  existe  des  iodates  acides  et  des 
an  hy  dr  o - i o d a te  s c o rre  sp  o nd  an  t s . 

Ainsi  on  connaît  un  duodcite  monopotassique  POr'KH  et  un 
truodate  [1O  IvII  >,  qui  se  transforment  en  anhydro  - diiodcitr. 
LOHv-  — 21 OK  -f-  I20ü  et  anhydro-triiodate  P08K  = I03K  POr’  ; 
le  picmiei  a L10  , le  second  a I / 0 ° . L acide  indique  est  à peu  près 
le  seul  acide  monobasique  donnant  lieu  à de  semblables  sels. 

ANHYDRIDE  PERIODIQUE.  — DOC 

215.  On  regarde  comme  tel  la  masse  cristalline  blanche  que 
l’on  obtient  en  chauffant  l’acide  périodique  à 160°;  mais  cela 
n’est  pas  prouvé. 


ACIDE  PERIODIQUE.  — IO  H ou  lO'  H -, 

216.  Cet  acide  se  produit  lorsqu’on  traite  1 acide  perchlorique  pa r 
l’iode,  ou  lorsqu’on  décompose  le  sel  d’argent  neutre  par  l’ébullition. 

Le  point  de  départ  pour  l’obtention  de  cet  acide  est  le  periodate 
de  sodium.  On  prépare  ce  sel  en  dissolvant  l’iodate  de  sodium 
dans  la  soude  et  traitant  la  solution  par  un  courant  de  chlore. 

I08Na  + 3NaÜH  + Cl2  = IÛ6iNa2II:!  + 2NaCl. 

Le  periodate  basique  de  sodium  IOcNa2IP  se  dépose  en  houppes 
soyeuses.  On  le  dissout  dans  l’acide  azotique  et  on  y ajoute  de 
l’azotate  d’argent,  qui  donne  un  précipté  de  periodate  diargentique 
fO°Ag2IF.  Ce  sel  se  dissout  dans  l’acide  azotique  bouillant  qui, 
par  le  refroidissement,  abandonne  le  periodate  I04Ag. 
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Le  periodate  monargentique  est  décomposé  par  l’eau  bouillante 


su  acide  périodique  libre  et  periodate  basique  insoluble. 

On  peut  aussi  obtenir  par  précipitation  le  periodate  de  plomb, 
qu’on  décompose  par  l’acide  sulfurique. 

L'acide  périodique  cristallise  par  la  concentration  en  prismes  or- 
rhorliombiques  limpides,  très  solubles  dans  l’eau  et  déliquescents. 
(1  fond  à 136°.  Sa  composition  est  IO*H.2HaO,  soit  IOcIP.  Il  se  dé- 
compose complètement  à 140°;  onne  connaît  donc  pas  l'acide  IO'tL 
Il  est  très  acide.  Les  réactions  sont  les  mêmes  que  celles  de  l’acide 
iiodique. 

217.  Periodates.  — L’acide  périodique  tend  à donner  des  sels 
basiques;  c’est  le  contraire  de  ce  qui  a lieu  pour  les  iodates  qui 
donnent  des  sels  acides.  On  peut  envisager  les  periodates  comme 
i dérivant  de  l’acide  IO°IP  et  de  ses  anhydrides  I05II3  et  IO'H.  Dans 
i les  periodates  dérivant  de  l'acide  IOcIP  (acide  normal)  l’hydrogène 
i n’est  remplacé  qu'exceptionnellemcnt  en  totalité  par  un  métal,  et 
la  plupart  des  sels  renferment  IOGIPM/2  (Langlois,  Basarow).  La 
chaleur  de  neutralisation  de  l’acide  parla  potasse  justifie  l’opinion 
que  l'acide  périodique  est  pentavalent  et  bibasique.  La  neutralisa- 
tion par  les  deux  premières  molécules  de  potasse  (KHO)  dé- 
gage 26cal,6  ; la  suivante  ne  dégage  que  3cal,l  et  les  deux  dernières 
molécules  ensemble  seulement  3caI,8  (Tliomsen). 

La  grande  variété  de  composition  des  periodates  a,  du  reste, 
donné  lieu  à diverses  opinions  sur  la  constitution  de  ces  sels.  En  re- 
gardant les  sels  de  l’acide  IO°HB  comme  normaux , les  sels  dérivant 
de  l’hydrate  IOIP  pourront  être  désignés  co  mme  par  a periodates 
et  ceux  dérivant  de  IO’II  comme  métaperiodates.  Voici  du  reste  la 
composition  de  quelques-uns  de  ces  sels  : 


Periodates  normaux.  Para-periodates. 

Méta-periodates. 

I06IIsNa2 

IOsH2Ag 

10  «K 

JOpH3Ag2 

105HAg2 

IO;Ag 

IOûHAg'f 

I05Ag3 

IO*Na 

JORAg:; 

(108)2Pb3 

(IOr')2Ba5 

A.ux  sels  ci-dessus  en 

correspondent  encore  d’autres,  résultant 

d’une  déshydratation  et  dérivant  alors  de  deux  molécules  d’acide 
périodique.  Ainsi  le  paraperiodale  d’argent  KPIIAg2  donne  le 
diperiodatc  I309Ag4  et  le  periodate  normal  de  zinc  IOcZn2H  ren- 
ferme après  déshydratation  l2OuZnb 
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218.  Les  combinaisons  que  forment  ces  éléments  avec  l’hydro- 
gène ont  lieu  sans  condensation  et  leur  molécule  est  formée  de 
l atome  d hydrogène  uni  a 1 atome  du  corps  halogène.  Elles  cons- 
tituent toutes  des  gaz  très  avides  d’eau,  fumant  à l’air  et  doués  de 
propriétés  acides  énergiques.  Mais  1 union  directe  des  éléments  qui 
constituent  ces  hydracides  ne  s’effectue  pas  avec  la  même  facilité. 
L énergie  chimique  par  rapport  à l’hydrogène  va  en  diminuant  à 
mesure  que  le  poids  atomique  augmente.  Le  fluor  s’unit  à l’hydro- 
gène dans  1 obscurité  (141);  le  chlore  sous  l’influence  de  la  cha- 
leur ou  de  la  lumière  ; l’union  du  brome  avec  l’hydrogène  exige 
une  température  plus  élevée  ; celle  de  l’iode  avec  l'hydrogène  ne 
se  manifeste  que  dans  certaines  limites  de  température  et  se 
trouve  rapidement  limitée  par  l’action  inverse  (p.  11),  puisqu’elle 
est  endothermique.  La  comparaison  des  chaleurs  de  formation 
des  hydracides  fera  le  mieux  ressortir  cette  décroissance  d’affinité 
et  pour  rendre  les  résultats  tout  à fait  comparables  nous  les  rap- 
porterons cà  tous  les  éléments  à l’état  gazeux  (Berthelot). 


Composé  gazeux. 

Composé  dissous. 

Chaleur 
de  dissolution. 

[Fl.  H] 

? 

? 

IlCal,8 

I CI.  H] 

22cal,0 

39cal,3 

1 7caI,  3 

[Br.  H] 

13cal,5 

29cal,o 

20cal,0 

[H.  I] 

— 0ca,,8 

H-  18cal,6 

1 9ca1,4 

La  combinaison  des  halogènes  avec  les  métaux  s’effectue  sui- 
vant la  même  gradation.  C’est  en  raison  de  ces  différences  que  le 
chlore  déplace  le  brome  et  l’iode  et  que  le  brome  déplace  l’iode 
dans  les  combinaisons  de  cet  ordre.  Le  fluor  déplace  le  chlore  du 
chlorure  de  potassium  (Moissan)  et  occupe  donc  bien  la  tète  de  la 
série  ; seulement  les  données  thermiques  relatives  aux  combi- 
naisons directes  de  cet  élément  font  encore  défaut. 

Si  d’autre  part  on  compare  l’affinité  des  halogènes  pour  l’oxy- 
gène, on  remarque,  d’une  façon  générale,  un  ordre  inverse.  Le 
fluor  ne  forme  pas  de  combinaison  oxygénée.  Le  chlore  en  forme 
plusieurs,  toutes  avec  absorption  de  chaleur  ; seul  l’acide  per- 
chlorique,  en  dissolution , est  exothermique,  il  en  est  de  même  du 
brome  ; les  composés  oxygénés  de  l’iode,  au  moins  les  plus  élevés, 
sont  produits  avec  dégagement  de  chaleur.  N’envisageant  que  les 
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j acides  oxygénés  dissous  nous  pourrons  établir  le  tableau  suivant, 
| dû  en  grande  partie  aux  données  fournies  par  M.  Berthelot  : 

[H.  Cl.  O]  — 2cal,9  [H- Cl.  O3]  — 12cal,0  [H.  CI.  O1]  + 4cal,9 

[H.  Br.  0]  — 6 ,2  [H.  Br.  O3]  — 24  ,8  |H.  Br.  O4]  inconnu 

[H.  I.  O]  — 5 ,2  [H.  I.  O3]  + 21  ,9  [H.  I.  O4]  4- 13 cal,5 

On  voit  d’après  cela  pourquoi  le  chlore  est  déplacé  par  l’iode 
dans  les  acides  perchlorique  et  clilorique.  Le  brome  d’après  ces 
s résultats  doit  être  déplacé  par  le  chlore  ; c’est  en  effet  ce  qui  se 
produit  lorsqu’on  traite  un  hromate  par  le  chlore,  contrairement  à 
ce  que  plusieurs  chimistes  ont  avancé.  L’ordre  des  affinités  pour 
l’oxygène  n’est  donc  pas  tout  à fait  inverse  de  celui  des  affinités 
jpour  l’hydrogène. 

Quant  à la  réaction  entre  les  hydracides  et  les  sels  halogénés, 

« elle  tend  toujours  à produire  l’hydracide  qui  dégage  le  plus  de 
chaleur  par  sa  formation.  L’est  ainsi  que  l’acide  iodhydrique 
décompose  les  chlorures  et  les  bromures  (63). 

Pour  compléter  les  relations  qui  lient  les  halogènes,  nous  ajou- 
terons l’isomorphisme  qu’on  constate  pour  presque  tous  les  sels 
halogènes  d’un  même  métal.  La  solubilité  des  sels  halogènes 
présente  beaucoup  d’analogies.  Les  chlorures,  bromures  et  iodures 
d’argent  et  mercureux  sont  insolubles,  ceux  de  plomb  et  de 
thallium  sont  peu  solubles  et  leur  solubilité  diminue  des  chlorures 
aux  iodures.  Les  fluorures  néanmoins  s’éloignent  sous  quelques 
rapports  des  sels  halogènes  ; le  fluorure  d’argent  est  soluble,  celui 
de  calcium  est  insoluble  tandis  que  les  chlorure,  bromure  et  io- 
dure  de  calcium  sont  très  solubles. 

Les  propriétés  physiques  des  éléments  halogènes  se  modifient 
graduellement,  comme  leurs  affinités  chimiques,  avec  leur  poids 
atomique.  Le  tableau  suivant  suffira  pour  faire  ressortir  ces 
différences  : 

FLUOR.  CHLORE.  BROME.  IODE. 

État  physique  et  couleur \ üaz  Gaz  jaune  Liquide  Solide 

! incolore,  verdâtre,  rouge  brun,  gris  noir. 

Poids  atomique  ou  densité  gazeuse..  19  33,37  79, 75  126,53 

Densité  à l’état  solide  ou  liquide. . . . ? 1,33  3,187  4,95 

Point  d’ébullition ? — 33°0  63°  200°  (Stas). 

Point  de  fusion ? —102°  — 2i°5  115° 

Ajoutons  que  l’iode,  dont  le  poids  atomique  est  le  plus  élevé, 
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diffère  de  ses  congénères  par  son  aptitude  à former  des  combi- 
naisons ou  il  fonctionne  comme  triatomique  ; nous  citerons  le 
tri  chlorure  d’iode  ICI3  et  l’acétate  d’iode  de  M.  Schutzenberger 
{<Æ9Oa)jr.  Dans  le  fluorure  d’iode,  il  est  même  pentatomique. 


MÉTALLOÏDES  DIATOMIQUES 

En  tète  de  cette  famille  figure  Y oxygène,  que  les  convenances 
de  1 exposition  nous  ont  fait  étudier  à la  suite  de  l’hydrogène.  Les 
autres  métalloïdes  diatomiques,  par  rapport  à l’hydrogène,  sont 

le  soufre , le  sélénium  et  le  tellure. 

* 

SOUFRE.  — S=  31,98. 

Dens.  vap.  théor.  (H.)  = 3 1 ,98.  Dens.  exp.  (H.)  = 32,05  ; (air)  = 2,22.  Poidsmoléc.  = 63,96. 

219.  État  naturel.  — Le  soufre  se  rencontrant  à l’état  natif,  il 
n est  pas  étonnant  qu’il  ait  attiré  l’attention  déjà  aux  époques  les 
plus  reculées.  On  le  trouve  dans  les  terrains  volcaniques,  surtout 
dans  les  solfatares , volcans  éteints  dont  l’activité  se  manifeste  encore 
par  des  émanations  gazeuses.  Il  est  surtout  très  abondant  en  Sicile 
et  en  Islande  et  se  présente  tantôt  en  cristaux  ambrés  translucides 
( soufre  vierge),  tantôt  en  masses  cristallines  opaques  mélangées 
de  matières  terreuses  et  bitumineuses.  On  le  rencontre  encore  à 
l’état  de  liberté,  disséminé  dans  les  couches  de  gypse  ou  accompa- 
gnant le  sulfate  de  strontium,  le  sel  gemme,  etc.  Il  se  dépose  en 
efflorescences  jaunes  à l’émergence  des  sources  sulfureuses  ; la  ba- 
régine  que  laissent  déposer  ces  eaux  renferme  une  grande  quantité 
de  soufre  libre. 

Le  soufre  est  surtout  très  répandu  à l’état  de  sulfures  métal- 
liques et  de  sulfates,  et  les  minerais  les  plus  abondants  de  la  plu- 
part des  métaux  sont  des  sulfures,  comme  la  galène  ou  sulfure  de 
plomb,  la  blende  ou  sulfure  de  zinc;  les  sulfures  de  cuivre 
(chalkopyrite),  de  mercure  (cinabre),  de  fer  (pyrites),  etc.  Les  sul- 
fates de  calcium  (gypse),  de  baryum  et  de  strontium  sont  des  mi- 
néraux très  importants;  ceux  de  magnésium  cl  de  sodium  se  ren- 
contrent dans  les  eaux  de  la  mer  et  dans  certaines  eaux  minérales. 
Combiné  à l’hydrogène,  ou  avec  un  alcali,  le  soufre  se  rencontre 
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I :ians  les  eaux  minérales  sulfureuses.  Enfin,  il  entre  comme  partie 
instituante  dans  les  matières  albuminoïdes  et  analogues. 

220.  Extraction.  — On  retire  le  soufre  soit  des  dépôts  natu- 
•els  de  soufre  natif,  soit  des  pyrites. 

1°  Traitement  du  soufre  natif.  — Le  procédé  le  plus  ancien 
! *t  le  plus  grossier  consiste  à réunir  le  minerai  de  soufre  natif  en 


Fig.  102. 


^grandes  meules  de  100  à 1000  mètres  cubes  de  capacité,  à sole  in- 
clinée pour  permettre  l’écoulement  du  soufre  fondu.  La  partie 
i inférieure  de  la  meule  est  maintenue  par  un  mur  de  1 à 2 mètres 
de  hauteur  pourvu  à la  partie  déclive  d’une  ouverture  pour  l’écou- 
lement du  soufre.  Le  minerai  est  disposé  de  telle  sorte  que  les 
fragments  les  plus  volumineux  occupent  la  partie  inférieure  et 
s’élèvent  vers  le  milieu  de  manière  à former  cheminée.  On  met  le 
feu  à la  meule  et  la  combustion  d’une  partie  du  soufre  suffit  pour 
faire  fondre  le  reste.  Le  tiers  du  soufre  est  brûlé  et  l’opération 
dure  de  un  à deux  mois.  Ce  procédé,  dit  des  calcaroni , est  usité  en 
Sicile,  où  il  s’impose  du  reste  par  le  manque  de  combustible. 

A Pouzzoles,  près  de  Naples,  l’extraction  du  soufre  a lieu  par 
distillation  dans  des  pots  en  terre  A (fig.  103),  disposés  sur  deux 
files  dans  un  fourneau  à galère.  Chaque  pot  reçoit  2b  à 30  kilo- 
grammes de  terre  soufrée,  il  est  fermé  par  un  couvercle  luté  à 
l’argile  et  communique  par  une  tubulure  supérieure  avec  un  pot 
semblable,  B,  placé  à l’extérieur  et  où  se  condense  le  soufre,  qui 
s’écoule  ensuite  dans  un  réservoir  placé  en  contre-bas.  Le  soufre 
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qui  distille  ainsi  renferme  encore  environ  3 p.  1 00  d'impuretés, 
entraînées  mécaniquement,  et  il  a besoin  d’un  raffinage , auquel 
il  faut  soumettre  aussi  le  soufre  de  Sicile. 


Fig.  103. 


En  France,  principalement  à Marseille,  le  raffinage  s’effectue 
dans  des  cylindres  en  fonte  A placés  côte  à côte,  ayant  lm,5  de 
longueur  sur  0m,b  de  diamètre  et  reliés  chacun  à un  conduit  de 


même  diamètre  se  relevant  en  col  de  cygne  et  conduisant  les 
vapeurs  de  soufre  dans  la  chambre  de  condensation  B(fig.  104), 
en  maçonnerie,  d’une  capacité  de  80  mètres  cubes  environ. 
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Les  cylindres  sont  chauffés  directement  ; la  chaleur  perdue  sert 
i fondre  le  soufre  brut  placé  dans  une  chaudière  supérieure  G, 
Poù  on  peut  le  faire  écouler  dans  les  cylindres  par  le  tube  a , de 
manière  à rendre  l’opération  continue.  Un  registre  R permet  de 
fermer  ou  d’ouvrir  l’embouchure  du  cylindre  recourbé.  La  cham- 
bre porte  à sa  partie  supérieure  une  soupape  K pour  permettre  la 
'Sortie  de  1 air. 


Au  début  de  l’opération,  la  vapeur  de  soufre  arrivant  dans  une 
enceinte  froide  se  condense  brusquement  sous  forme  pulvérulente 
• et  fournit  la  fleur  de  soufre.  Mais  les  parois  de  la  chambre  s’échauf- 
fant peu  à peu,  la  vapeur  se  condense  ensuite  à l’état  liquide  sur 
la  sole  légèrement  inclinée. 

Une  ouverture  pratiquée  en  G permet  l’écoulement  du  soufre 
fondu,  que  l’on  règle  à l’aide  de  la  Lige  conique  IL  On  puise  enfin 
le  soufre  réuni  dans  la  chaudière  E,  où  il  est  maintenu  en  fusion, 
et  on  le  coule  dans  des  moules  coniques  en  bois  M réunis  dans 
un  baquet  I,  rempli  d’eau  froide;  on  obtient  ainsi  le  soufre  eu 
canons. 

Le  soufre  en  canons  est  plus  pur  que  la  fleur  de  soufre;  celle-ci 
est  toujours  imprégnée  d’eau,  d’acide  sulfureux  et  d’acide  sulfu- 
rique; il  faut,  pour  la  purifier,  la 
laver  à l’eau  bouillante. 

2°  Extraction  des  pyrites.  — Lu 
pyrite  est  du  sulfure  de  fer  renfer- 
mant 53,3  p.  100  de  soufre.  Soumise 
en  vase  clos  à une  température  éle- 
vée, elle  perd  le  tiers  de  son  soufre, 
comme  le  bioxyde  de  manganèse 
perd  le  tiers  de  son  oxygène  : 

3FeS2  = Fp.3S*  H-  S2. 


Fig.  105. 


Gette  réaction  est  utilisée  pour 
l’obtention  du  soufre.  L’opération  a lieu  dans  des  cornues  coniques 
en  poterie,  disposées  par  séries  dans  un  fourneau  à galère  (fig.  105), 
et  terminées  par  un  tube  qui  conduit  les  vapeurs  de  soufre  dans 
un  récipient  en  fonte  contenant  de  l’eau  froide.  D’autres  fois  on 
grille  les  pyrites  dans  des  fours  semblables  aux  fours  à chaux  cou- 
lants, en  réglant  l’accès  de  l’air,  qui  ne  doit  jamais  être  en  excès;  le 
soufre  se  volatilise  en  partie  et  se  condense  dans  des  tuyaux  placés 
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près  <1  il  gueulard,  d’où  il  se  rend  dans  des  réservoirs  en  bois. 

3°  Soufre  de  l’épuration  du  gaz.  — Le  même  procédé  est  appli- 
qué à l’extraction  du  soufre  accumulé  dans  le  mélange,  oxydé  à 
l’air,  de  sulfate  de  fer,  de  chaux  et  de  sciure  de  bois  (masse  deLa- 
ming),  qui  sert  à débarrasser  le  gaz  d’éclairage  de  l’hydrogène 
sulfuré  qu’il  renferme.  Le  mélange  en  question  renferme  de  l’hy- 
drate ferrique  qui  absorbe  l’hydrogène  sulfuré  : 

Fe2OlH2  + 3 H2  S = 2FeS  + S + 4H20. 


En  s’oxydant  de  nouveau  à l’air,  le  sulfure  ferreux  ainsi  formé 
régénère  au  contact  de  la  chaux  l’hydrate  ferrique,  avec  mise  en 
liberté  du  soufre. 

2FeS  + 0a  + U20  = Fe204H2  + S2. 

4°  Soufre  des  charrées  de  soude,  etc.  — Une  autre  source  de 
soufre  se  rencontre  dans  les  charrées  de  soude  qui  contiennent 
du  sulfure  de  calcium,  ainsi  que  de  l’hyposulfite,  qui  se  forme  par 
l’exposition  à l’air.  Si  l’on  traite  ces  charrées  de  soude  incomplète- 
ment oxydées  par  de  l’acide  chlorhydrique,  on  met  tout  le  soufre 
en  liberté  : 

2CaS  + S2OaCa  + 6HC1  = 3CaCl2  + 3H20  + 4S. 

Le  soufre  est  mis  en  liberté  dans  une  foule  d’autres  réactions 
chimiques.  Tous  les  agents  oxydants  ou  chlorurants  décomposent 
l’hydrogène  sulfuré  en  s’emparant  de  l’hydrogène,  sans  oxyder  le 
soufre,  s’ils  ne  sont  pas  trop  énergiques.  Dans  un  grand  nombre 
de  cas,  les  sulfures  sont  décomposés  d’une  manière  analogue.  Les 
hyposulfîtes  abandonnent  la  moitié  de  leur  soufre  lorsqu’on  cherche 
à mettre  l’acide  hyposulfureux  en  liberté.  Le  chlorure  de  soufre 
est  décomposé  par  l’eau,  également  avec  mise  en  liberté  de 
soufre,  etc.,  etc. 

221 . Propriétés  physiques.  — Le  soufre,  tel  qu’il  se  présente 
le  plus  souvent,  est  un  corps  jaune,  cristallin,  fragile,  insipide  et 
doué  d’une  faible  odeur  quand  on  le  frotte.  Il  est  mauvais  conduc- 
teur de  la  chaleur  et  de  l’électricité.  Quand  on  tient  un  canon  de 
soufre  à la  main,  et  surtout  quand  on  le  plonge  dans  de  l’eau 
chaude,  il  fait  entendre  des  craquements  et  se  partage  en  frag- 
ments plus  ou  moins  volumineux.  C’est  que  les  couches  super- 
ficielles se  dilatent  seules  et  les  cristaux  composant  le  bloc  de 
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■soufre  présentant  très  peu  d’adhérence,  il  en  résulte  une  disloca- 
tion profonde.  11  devient  très  électrique  par  le  frottement. 

La  densité  du  soufre  fondu  est  2,05;  celle  du  soufre  cristallisé 
naturel  est  2,07.  Il  fond  à 113-114°,  à 114°, 5 d’après  Brodie,  lors- 
qu’on le  chauffe  en  petite  quantité.  Chauffé  en  masse,  il  exige  une 
température  plus  élevée  pour  sa  fusion  complète,  qui  n’a  lieu  que 
vers  120°.  La  solidification  du  soufre  fondu  n’a  pas  lieu  non  plus 
à une  température  bien  déterminée;  elle  s’effectue,  suivant  M.  Cer- 
nez, entre  112°, 2 et  1 17°, 4 suivant  que  le  soufre  a été  plus  ou  moins 
longtemps  chauffé. 

Jusqu’à  120°  le  soufre  fondu  est  très  fluide,  jaune  et  transparent. 
Si  l’on  élève  davantage  la  température,  il  se  colore  peu  à peu  en 
rouge  brun  et  perd  de  sa  fluidité  ; à 200°,  il  devient  tellement  vis- 
queux qu’on  peut  retourner  le  vase  sans  qu’il  s’écoule.  A 250°, 
il  reprend  de  nouveau  de  la  fluidité  en  restant  brun  et  en  absor- 
bant beaucoup  de  chaleur.  Il  bout  enfin  à 447°, 3 sous  une  pression 
de  760  millimètres  (Y.  Régnault)  et  distille.  En  laissant  refroidir 
le  soufre  fondu  à une  température  élevée,  il  repasse  par  les  mêmes 
phases.  Le  refroidissement  subit  un  arrêt  vers  230°,  par  suite  du 
dégagement  de  la  chaleur  latente  absorbée;  on  observe  le  même 
fait  vers  170°  et  vers  140°. 

Le  coefficient  de  dilatation  du  soufre  fondu,  au  lieu  d’augmenter 
régulièrement  avec  la  température,  décroît  entre  130  et  170°  en 
passant  par  un  minimum  situé  entre  160  et  170°  (Dcspretz,  Moi- 
tessier;  Pisati).  La  densité  du  soufre  en  fusion  est  de  1,8. 

Soufre  mou.  — Lorsqu’on  refroidit  brusquement,  en  le  versant 
dans  l’eau  froide,  du  soufre  chauffé  au  delà  de  son  maximum  de 
viscosité,  soit  à 230°,  il  ne  reprend  pas  subitement  l’état  solide,  mais 
reste  mou,  élastique  et  rougeâtre.  Cet  état  persiste  pendant  quel- 
que temps  et  le  soufre  reprend  peu  à peu  son  état  primitif,  sa 
dureté  et  sa  couleur  jaune.  Si  l’on  trempe  ainsi  du  soufre  fondu 
à 120°-170°,  il  redevient  immédiatement  dur  et  jaune  clair. 

Le  soufre  mou  doit  cet  état  particulier  à une  certaine  quantité 
de  chaleur  latente.  Il  abandonne  celle-ci  en  repassant  à l’état  de 
soufre  ordinaire.  Cette  transformation  est  instantanée  si  l’on 
chauffe  le  soufre  mou  à 90  ou  100°;  si  l’on  observe  un  thermo- 
mètre plongé  dans  sa  masse,  on  voit  la  température  s’élever  subi- 
tement à 110°. 

Dissolution  du  soufre.  — Le  soufre  est  insoluble  dans  l’eau, 
I.  - Chimie  minérale.  22 
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très  peu  soluble  dans  l’alcool.  Il  est  soluble  dans  l’éther,  la  ben- 
zine, le  toluène,  le  pétrole,  l’essence  de  térébenthine,  les  huiles 
grasses.  La  benzine  bouillante  en  dissout  4,5  p.  100,  la  benzine 
a 20°  seulement  1 p.  100.  Le  dissolvant  par  excellence  du  soufre  est 
le  sulfure  de  carbone,  100  grammes  de  ce  liquide  en  dissolvant 
les  quantités  suivantes,  d’après  M.  Cossa  : 


— 6° 

0° 

-4-22° 

38° 

O 

CO 

33° 

Le  sulfure  de  carbone  bout  à 46°, 8;  sa  solution  saturée  de 
soufre  bout  à 55°. 

Vapeur  de  soufre.  — La  vapeur  de  soufre  est  d’un  rouge  orangé 
foncé.  Sa  densité,  observée  à 500°,  est  égale  à 6,654  par  rapport 
à l’air,  soit  96,1  par  rapport  à l’hydrogène  (Dumas).  M.  Troost  a 
obtenu  le  môme  résultat  en  opérant  à 440°,  sous  de  faibles  pres- 
sions (100mm  et  60mm  de  mercure),  de  manière  à s’éloigner  du 
point  d’ébullition  sans  élever  la  température.  A 665°,  sous  la  pres- 
sion ordinaire,  la  densité  observée  est  2,93.  Enfin  à partir  de  860°, 
elle  reste  constante  et  égale  à 2,22,  c’est-à-dire  32,05  par  rapport 
à l’hydrogène  (Deville  et  Troost).  Ce  dernier  nombre  est  conforme 
au  poids  atomique  du  soufre  dont  la  molécule  S2  pèse  donc  64, 
tandis  que  la  vapeur  de  soufre  à 500°,  correspond  à une  molécule 
(deux  volumes)  contenant  6 atomes  de  soufre.  Elle  offre  alors  avec  la 
vapeur  normale  une  relation  du  même  ordre  que  l’ozone  avec 
l’oxygène  (Troost). 

Le  soufre  est  faiblement  volatil  à la  température  ordinaire  ; une 
lame  d’argent  noircit  à proximité  d’un  morceau  de  soufre. 

Tant  que  la  vapeur  de  soufre  correspond  à une  molécule  de 
6 volumes,  elle  offre  un  spectre  continu;  mais  au  delà  de  1040° 
on  observe  le  spectre  primaire  du  soufre,  fourni  par  sa  vapeur 
sous  faible  tension  dans  un  tube  de  Geissler  ; il  est  composé  de 
bandes  dégradées  vers  le  rouge  et  courant  depuis  l’orangé  jus- 
qu’au violet.  On  observe  le  même  spectre  avec  une  flamme  d’hy- 
drogène dans  laquelle  on  introduit  un  sulfure  (Salet).  Le  spectre 
secondaire  obtenu  en  faisant  passer  l’étincelle  dans  de  la  vapeur 
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de  soufre  à tension  moyenne  est  caractérisé  par  de  nombreuses 
raies  dans  le  jaune,  le  vert,  le  bleu  et  le  violet.  Le  spectre  'primaire 
correspond  sans  doute  à une  molécule  complètement  dissociée. 

222.  Modifications  allotropiques  du  soufre.  — Nous 
n’avons  jusqu’à  présent  examiné  que  les  propriétés  générales  du 
soufre  se  rapportant  au  soufre  sous  sa  forme  habituelle.  Mais  ce 
métalloïde  offre  d’importants  cas  d’allotropie.  Il  est  ou  cristallin  ou 
amorphe,  et  le  soufre  crsitallisé  est  dimorphe;  quant  au  soufre 
amorphe,  ses  propriétés  présentent  aussi  certaines  différences  sui- 
vant les  conditions  où  il  s’est  produit. 

Soufre  cristallisé.  — Le  soufre  cristallise  en  octaèdres  appar- 
tenant au  type  orthorhombique  ou  en  prismes  clinorJiombiques 
(inclinaison  de  85°, 54).  La  forme  octaédrique  est  la  plus  stable  à 
la  température  ordinaire,  et  c’est  celle  qu’affecte  le  soufre  natif.  La, 
forme  prismatique  est  au  contraire  celle  que  tend  à prendre  le 
soufre  à une  température  dépassant  100°. 

Les  dissolvants  du  soufre  cristallisé,  qui  sont  les  mêmes  pour 
les  deux  formes,  abandonnent  à froid  des  cristaux  octaédriques  de 
soufre.  Si  la  cristallisation  a lieu  à une  température  voisine  de 
100*,  par  exemple  en  dissolvant  le  soufre  dans  le  toluène  bouillant 
dans  un  tube  qu’on  scelle  à la  lampe,  il  se  dépose  d’abord  par  le 
refroidissement  des  prismes  et  plus  tard,  par  un  abaissement  plus 
considérable  de  température,  des  octaèdres  (Ch.  Deville)  ; les 
prismes  eux-mêmes  sont  alors  convertis  en  un  chapelet  d’octaèdres, 
ce  qui  se  manifeste  par  la  perte  de  leur  transparence.  Cette  trans- 
formation est  provoquée  surtout  au  contact  des  cristaux  octaédri- 
ques ; en  effet  des  cristaux  prismatiques  peuvent  se  conserver  au 
sein  de  leur  dissolvant  s’il  sont  seuls,  et  même  se  former  à basse 
température,  comme  l’a  fait  voir  M.  Gernez. 

En  faisant  dissoudre  du  soufre  dans  la  benzine  bouillante  et 
laissant  refroidir  à H-  15°,  on  obtient  une  solution  sursaturée  qui 
fournira  soit  des  octaèdres,  soit  des  prismes  par  l’introduction 
d’un  cristal  de  soufre  octaédrique  ou  d’un  cristal  prismatique.  Il 
suffit  de  toucher  les  cristaux  prismatiques  avec  un  octaèdre  de 
soufre,  leur  transformation  est  immédiate.  La  transformation  des 
prismes  en  octaèdres  est  accompagnée  d’un  faible  dégagement  de 
chaleur  (0cal08  pour  un  atome,  Mitscherlich). 

Des  phénomènes  analogues  s’observent  lorsqu’on  fait  cristalliser 
le  soufre  par  fusion.  Dans  les  conditions  ordinaires,  on  obtient 
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ainsi  toujours  le  soufre  prismatique  et  le  soufre  en  canons  est 
forme  par  une  réunion  de  prismes  dans  l’origine;  mais  ce* 
prismes  sont  rapidement  convertis  en  agrégation  d’octaèdres,  ce- 
qui  contribue  a diminuer  leur  cohésion.  Pour  observer  convenable- 
ment la  cristallisation  du  soufre  prismatique,  on  fond  du  soufre- 
dans  un  creuset  ou  dans  une  capsule  ; on  le  laisse  refroidir  len- 
tement, et  quand  il  s’est  formé  une  croûte  solide  à la  surface,  on  la 
perce  et  l’on  fait  écouler  le  soufre  resté  liquide.  En  enlevant  en- 
suite la  croûte  superficielle  on  découvre  une  géode  de  longue* 
aiguilles  prismatiques  flexibles,  transparentes,  d’un  jaune  bru- 
nâtre. Ces  aiguilles  perdent  bientôt  leur  transparence  en  se  trans- 
formant du  jour  au  lendemain  en  une  agrégation  très  fragile 
d’octaèdres.  Cette  transformation  est  instantanée  quand  on  raye 
les  cristaux. 

Si  l’on  chauffe  un  cristal  de  soufre  octaédrique  à 110°,  il  perd 
de  même  sa  transparence  et  se  convertit  en  amas  de  cristaux 
prismatiques. 

Si,  comme  l’a  fait  M.  Schutzenberger,  on  fait  refroidir  à 90-93* 
du  soufre  fondu  dans  un  tube  scellé  ou  dans  un  ballon  à col  re- 
courbé et  effilé,  il  se  maintient  d’abord  en  surfusion,  puis  cristallise 
en  octaèdres  tout  à fait  semblables  au  soufre  natif.  Du  soufre  en 
surfusion  peul  cristalliser  en  octaèdres  ou  en  prismes,  si  l’on  v 
introduit  un  cristal  de  soufre  de  l’une  ou  l’autre  forme  (Cernez). 

Le  soufre  clinorhombique  fond  à 117°4  (Cernez);  sa  densité  est: 
plus  faible  que  celle  du  soufre  octaédrique,  etégale  à 1,98.  Comme 
il  dégage  de  la  chaleur  en  se  transformant  en  octaèdres,  il  dégage 
aussi  plus  de  chaleur  par  sa  combustion  (Favre  et  Silbcrmann). 
D’après  M.  Thomsen,  Je  soufre  octaédrique  dégage  71  cal,080- 
par  sa  combustion,  tandis  que  le  soufre  prismatique  en  produit 
71,720. 


Soufre  nacré.  — Ce  soufre  a été  signalé  par  M.  Sabatier;  il  se 
forme  dans  la  décomposition  du  persulfure  d’hydrogène  au  con- 
tact de  l’éther  ou  de  b alcool,  et  se  présente  en  lames  nacrées  qui 
se  transforment  rapidement  en  octaèdres  en  perdant  leur  trans- 
parence. D’après  M.  Maquenne,  ces  cristaux,  qui  fondent  à 1 J 7“ 
et  qui  ont  pour  densité  2,045,  sont  des  prismes  orthorliombiques 
de  106°, 5 dérivant  de  l’octaèdre  ordinaire. 

Soufre  amorphe.  — Il  faut  en  distinguer  deux  variétés,  l’une 
soluble  dans  le  sulfure  de  carbone,  l’autre  insoluble  dans  ce  liquide. 
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Le  soufre  amorphe  soluble  est  celui  qui  se  sépare  lorsqu’on 
•décompose  un  polysulfure  par  un  acide  : 

K2S5  4-  2HCI  = 2KC1 4-  H2S  4-  S* 

ainsi  que  celui  qui  se  dépose  au  pôle  positif  lorsqu’on  électro- 
lyse  la  solution  d’hydrogène  sulfuré  ou  d’un  sulfure.  M.  Berthelot 
l’a  en  conséquence  nommé  soufre  électro-négatif . Le  soufre  joue  en 
elTet  dans  les  sulfures  le  même  rôle  que  l’oxygène  dans  les  oxydes. 
L’est  un  précipité  laiteux  d’un  blanc  grisâtre.  Il  se  transforme  faci- 
lement en  soufre  cristallisé.  Il  faut  remarquer  cependant  qu’une 
petite  portion  seulement  du  soufre  précipité  dans  l’électrolyse  de 
l’hydrogène  sulfuré,  est  soluble  dans  le  sulfure  de  carbone  (Cloez). 

Le  soufre  amorphe  insoluble  ou  électro-positif  est  produit  dans  la 
décomposition  du  chlorure  de  soufre  par  l’eau  : 

2S2C12  4-  2H20  = SO2  4-  4HC1 4-  3S  ; 

dans  la  décomposition  spontanée  de  l’acide  hyposulfureux  et 
•dans  d’autres  réactions.  Il  est  jaune  orange,  tout  à fait  insoluble 
dans  le  sulfure  de  carbone  bouillant,  dans  l’éther,  etc.,  quand  il 
n’a  pas  encore  commencé  à subir  sa  transformation  en  soufre 
octaédrique,  ce  qui  a lieu  par  exemple  par  un  contact  prolongé 
avec  les  sulfures  alcalins  ou  les  alcalis.  Il  ne  s’altère  que  lente- 
ment et  partiellement  à 100°;  mais  à J 11°  il  est  converti  en  soufre 
prismatique,  avec  élévation  de  température.  Le  soufre  se  sépare 
quelquefois  sous  une  forme  huileuse  ; il  est  accompagné  dans  ce  cas 
depersulfure  d’hydrogène  : c'est  ce  qui  arrive  lorsqu’on  décompose 
une  solution  d’hyposulfite  de  sodium  par  l’acide  chlorhydrique. 

La  fleur  de  soufre  est  en  partie  composée  de  soufre  insoluble. 
Récemment  condensée  elle  constitue  des  petits  utricules  présen- 
tant une  enveloppe  molle  et  un  contenu  liquide  qui  cristallise  à la 
longue.  Cette  partie  interne  est  soluble  ; la  partie  extérieure  est 
du  soufre  insoluble  dans  le  sulfure  de  carbone.  Le  soufre  en 
canons  laisse  aussi  un  faible  résidu  de  soufre  insoluble. 

Enfin,  le  soufre  trempé  est  également  un  mélange  de  soufre 
soluble  et  de  soufre  insoluble  (Ch.  Deville).  Le  soufre  trempé 
à 150°  est  entièrement  soluble.  Porté  à 170°,  et  trempé,  il  ren- 
ferme environ  25  p.  100  de  soufre  insoluble;  le  soufre  mou, 
obtenu  en  trempant  le  soufre  chauffé  à 230°,  renferme  30  p.  100 
de  soufre  insoluble.  D’après  M.  Berthelot,  c’est  à 170°  que 
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s'effectue  ce  travail  moléculaire,  c’esl-à-dire  à la  température 
d dt|u°.  6 corrosponcl  le  minimum  de  coefficient  de  dilatation  du 
soufre  liquide  et  il  laquelle  commence  à se  produire  sa  viscosité 

La  densité  du  soufre  amorphe  est  de  2,046  (Troosl  et  Haute- 
feuille). 

Lorsqu  on  expose  au  soJeiJ  une  solution  de  soufre  dans  le  sul- 

fure  de  carbone,  il  se  produit  une  certaine  quantité  de  soufre 
insoluble  (Lallemand). 

Soufre  rouge  et  soufre  noir.  — Lorsque  le  soufre  a subi  une 
sérié  de  fusions  et  de  solidifications,  il  devient  gris,  rouge,  brun 
et  meme  noir.  Ces  transformations  ne  sont  pas  dues  à une  mo- 

d incation  allotropique,  mais  h la  présence  d’impuretés  (Mit- 
scherlicb). 

223.  Propriétés  chimiques.  — Le  soufre  est  un  corps  com- 
ustible,  mais  il  joue  aussi  le  rôle  de  comburant  et  donne  avec  les 
corps  combustibles  des  composés  analogues  aux  oxydes. 

Le  soufre  s’enflamme  à l'air  à la  température  de  250°  et  brûle 
avec  une  flamme  bleue  en  produisant  de  l’anhydride  sulfureux  SO* 
dont  l’odeur  est  suffocante,  avec  des  traces  d’anhydride  sulfu- 
rique. Chaleur  de  combustion  avec  S solide  pour  donner 
SO'2  = 690al,2. 

A 200°,  le  soufre  est  phosphorescent  dans  l’air  ou  dans  l’oxv- 
gène  (Joubert). 

L acide  azotique  concentré  et  bouillant  le  convertit  lentement 
en  acide  sulfurique. 

Le  soufre  fondu  s unit  au  chlore  avec  dégagement  de  chaleur.  J) 
se  combine  de  même  au  brome  et  à l’iode.  Dans  ces  combinaisons, 
il  fonctionne  comme  élément  électro-positif. 

La  vapeur  de  soufre  brûle  dans  l’hydrogène  et  celui-ci  dans  la 
vapeur  de  soufre,  mais  difficilement.  La  combinaison  de  ces  deux 
éléments  a lieu  plus  aisément  lorsque  l’on  fait  volatiliser  du  soufre 
à l’aide  de  l’étincelle  électrique  dans  une  atmosphère  d’hydro- 
gène. Cette  combinaison  est  limitée,  car  la  température  à laquelle 
elle  se  pioduit  est  voisine  de  celle  qui  détruit  l’hydrogène  sulfuré. 

La  chaleur  de  combinaison  de  IL-j-S  en  parlant  de  S solide  est 
de  4-4co,,6  et  en  partant  de  S en  vapeur  de  7cal,2. 

Le  soufre  se  combine  au  carbone  chauffé  au  rouge,  en  donnant 
le  sulfure  de  carbone  CS"  correspondant  à l’anhydride  carbonique. 
Les  autres  métalloïdes,  bore,  silicium,  sélénium,  arsenic,  phos- 
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phoro  se  combinent  de  meme  directement  an  soufre.  II  en  est  de 
même  de  la  plupart  des  métaux.  Lorsqu’on  fait  bouillir  du  soufre 
dans  un  matras,  puis  qu’on  y projette  du  cuivre  ou  du  fer , en 
tournure  ou  en  limaille,  ces  métaux  se  combinent  avec  incan- 
descence à la  vapeur  de  soufre. 

Un  mélange  de  2 parties  de  limaille  de  zinc , et  de  1 partie  de 
Heur  de  soufre  brûle  avec  une  flamme  bleue  au  contact  d’une 
allumette. 

Le  soufre  se  combine  aussi  à ces  métaux  à la  température  ordi- 
naire lorsqu’on  humecte  d’eau  leur  mélang'e  intime  avec  de  la 
Heur  de  soufre  ; la  combinaison  est  assez  énergique  à un  certain 
moment  pour  réduire  une  partie  de  l’eau  en  vapeur  ; le  mélange 
humide  de  2 parties  de  limaille  de  fer  et  de  1 partie  de  fleur  de 
soufre  porte  le  nom  de  volcan  de  Lemery . 

Il  suffit  de  broyer  du  mercure  avec  de  la  fleur  de  soufre  pour 
que  la  combinaison  se  fasse,  mais  lentement;  elle  est  plus  rapide 
si  l'on  humecte  le  mélange  avec  de  l’alcool. 

L’argent  noircit  à sa  surface  au  contact  du  soufre,  en  se  recou- 
vrant d'une  couche  de  sulfure  d’argent. 

On  obtient  des  sulfures  plus  ou  moins  homogènes  en  soumettant 
à une  compression  de  6,000  atmosphères  du  soufre  ou  des  métaux 
en  poudres,  tels  que  le  zinc,  le  magnésium,  le  fer,  etc.  (Spring). 

Dans  toutes  les  combinaisons  de  cet  ordre,  le  soufre  est  électro- 
négatif. 

Le  soufre  bouillant  décompose  la  vapeur  d’eau  avec  formation 
d’hydrogène  sulfuré  et,  sans  doute  d’acide  pentathionique  : 

\ OS  -h  6H20  = S306H2  + 5H2S. 

L’eau  bouillante  est  aussi  décomposée  en  très  petite  quantité 
par  la  fleur  de  soufre. 

Le  soufre  bouillant  décompose  l’anhydride  carbonique  en  don- 
nant de  l’anhydride  sulfureux  et  de  l’oxysulfure  de  carbone 
fGossa)  : 

3S  -+-  2C02  = 2COS  H-  SO2. 

Le  soufre  décompose  l’acide  iodhydrique  gazeux  et  sec  ou  en 
solution  concentrée  et  chaude;  par  le  refroidissement  de  la  solu- 
tion, la  réaction  inverse  a lieu  (63)  et  le  soufre  cristallise  en  oc- 
taèdres (Ilautefeuille). 

Le  soufre  se  dissout  dans  les  alcalis  ou  dans  un  lait  de  chaux 
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en  donnant  do  l’hyposullîte  et  du  sulfhydrate,  mais  ce  dernier  se 
transforme  on  polysulfuro  par  un  excès  de  soufre. 

224.  Poids  atomique  et  atomicité  du  soufre.  — Dumas 
était  arrivé  pour  le  poids  atomique  du  soufre  au  nombre  de  32  0190 
par  la  synthèse  du  sulfure  d’argent;  M.  Stas,  par  le  même  procédé’ 
à un  nombre  moyen  un  peu  différent.  11  a reconnu  que  100  par- 
ties d argent  chaulfées  dans  la  vapeur  de  soufre  ou  dans  l’hydro 
gène  sulfuré  donnent  114»  ,832  de  sulfure  d’argent;  d’un  autre 
côté,  100  parties  de  sulfate  d’argent  SO'Ag2  fournissent  69"  ,203 
d argent  lorsqu’on  réduit  ce  sel  dans  un  courant  d’hydrogène.  Ces 
résultats  conduisent  au  nombre  31,98  pour  le  poids  atomique  du 
soufre,  celui  de  l’argent  étant  107,67  (si  l’on  admettait  Ag=  108 
on  trouverait  S = 32,075).  Le  nombre  usuel  est  32,0. 

La  valeur  du  poids  atomique  du  soufre  est  conforme  à sa  den- 
sité de  vapeur  à 1040°,  et  d’accord  avec  la  chaleur  atomique  5,68. 

Le  soufre  joue  dans  un  grand  nombre  de  cas  le  même  rôle  que 
l’oxygène.  Comme  lui,  il  est  diatomique  par  rapport  à l’hydrogène. 
Il  peut  néanmoins  manifester  une  atomicité  plus  élevée  et  s’il  ne 
peut  pas  s’unir  à plus  de  2 atomes  d’hydrogène,  il  peut  fixer 
4 atomes  de  chlore  pour  donner  le  tétrachlorure  SIVC14,  instable  à 
la  température  ordinaire.  Il  est  nettement  tétratomique  dans  les 
combinaisons  sulfiniques  stables  où  il  est  uni  à plusieurs  groupe- 
ments alcooliques  et  à un  halogène;  tel  est  l’iodure  de  triéthyl- 
sulfine  SIV(C2H8)3I. 

225.  Usages  du  soufre.  — Le  soufre  est  principalement  em- 
ployé pour  la  fabrication  de  l’acide  sulfureux,  de  l’acide  sulfurique, 
du  sulfure  de  carbone.  Raffiné,  il  entre  dans  la  composition  de  la 
poudie  a canon.  La  fabrication  des  allumettes,  la  vulcanisation 
du  caoutchouc  en  consomment  de  grandes  quantités.  La  fleur  de 
soufre  est  employée  pour  combattre  l’oïdium  de  la  vigne. 

Le  soufre  sert  à prendre  des  empreintes  de  médailles;  la  dila- 
tation qu’il  éprouve  en  passant  de,letat  liquide  à l’état  solide  lui 
permet  de  pénétrer  dans  les  plus  petits  détails  du  moule. 

La  consommation  annuelle  du  soufre  en  France  est  d'environ 
40  millions  de  kilogrammes,  c’est  à peu  près  le  cinquième  de  la 
production  totale  de  la  Sicile,  d’où  provient  la  majeure  partie  du 
soufre  livré  au  commerce. 

226.  Recherche  et  dosage  du  soufre.  — La  méthode  la  plus 
générale  pour  constater  la  présence  du  soufre  dans  une  combi- 
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liaison  consiste  à calciner  la  substance  avec  du  carbonate  de 
sodium  et  du  charbon.  Toutes  les  combinaisons  du  soufre,  oxygé- 
nées ou  non,  donnent  ainsi  du  sulfure  de  sodium  qui  est  caracté- 
risé par  l’odeur  et  les  propriétés  de  l’hydrogène  sulfuré  dégagé 
par  l’action  d’un  acide  ; de  plus,  le  résidu  renfermant  le  sulfure  de 
sodium,  étant  humecté  d’eau,  noircit  une  lame  d’argent  ou  le 
papier  imprégné  d’acétate  de  plomb.  Ce  procédé  est  très  sensible 
et  applicable  à la  recherche  du  soufre  par  le  chalumeau. 

Les  composés  sulfurés  colorent  la  flamme  de  l’hydrogène  en  bleu 
violacé.  L’hydrogène  doit  être  complètement  débarrassé  de  com- 
j posés  sulfurés  par  un  lavage  à la  potasse  et  au  sulfate  de  cuivre 
; et  enflammé  à l’extrémité  d’un  ajutage  en  platine.  La  coloration 
se  produit  lorsque  la  flamme  de  l’hydrogène  brûle  dans  une  at- 
mosphère contenant  un  produit  sulfuré  ou  bien  qu’on  y introduit 
un  composé  contenant  du  soufre.  Il  est  à remarquer  que  les  pous- 
sières de  l’air  déposées  sur  un  corps  donnent  presque  toujours 
cette  coloration  (G.  Salet). 

Pour  doser  le  soufre,  le  procédé  le  plus  généralement  applicable 
consiste  à l’amener  à l’état  de  sulfate  soluble  ou  d’acide  sulfurique. 
A cet  effet,  on  le  fond  avec  du  carbonate  de  sodium  et  du  nitre  et 
on  reprend  la  masse  fondue  par  l’eau,  puis  l’on  précipite  la  liqueur 
filtrée,  aciduléepar  l’acide  chlorhydrique,  parle  chlorure  de  baryum. 
Du  poids  de  sulfate  de  baryum  obtenu  (voir  plus  loin)  on  déduit 
celui  du  soufre  en  le  multipliant  par  le  facteur  constant  S : SCPBa 
= 0,1375. 

COMBINAISONS  DU  SOUFRE  AVEC  L’HYDROGÈNE. 

On  en  connaît  deux  ; Y hydrogène  sulfuré  IFS  et  le  per  sulfure 
d’hydrogène  H2SU.  Peut-être  existe-t-il  plusieurs  persulfures. 

HYDROGÈNE  SULFURÉ  ou  ACIDE  SULFHYDRIQUE. 

H2S  = 33,98. 

Dens.  théor.  = 16,99.  Dens.  expér.  (H  — 1)  = 17,2  ou  (air=  1)  = 1,191. 

227.  Historique.  État  naturel.  — Ce  gaz  a été  pour  la 
première  fois  étudié  par  Rouelle,  qui  le  nomma  air  puant.  Scheele 
ayant  reconnu  qu’il  se  forme  lorsqu’on  chauffe  le  soufre  dans  l’air 
inflammable,  le  regarde  comme  formé  de  soufre  et  de  phlogistique. 
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(i  est  aux  travaux  do  Berthollet,  Thénard,  Davy  et  autres  qu’on 
doit  1 es  premières  connaissances  précises  sur  ce  corps. 

L’hydrogène  sulfuré  se  rencontre  dans  la  nature.  11  fait  partie 
des  gaz  dégagés  par  les  évents  volcaniques.  11  existe  dans  les  eaux 
minérales  sulfureuses,  tantôt  libre,  mais  le  plus  souvent  sous 
forme  d’un  sulfure  soluble.  Il  prend  naissance  par  la  putréfaction 
des  matières  animales  sulfurées,  telles  que  l’albumine  et  c’est  à sa 
production  qu’est  due  l’odeur  des  œufs  pourris.  L’hydrogène  sul- 
furé se  dégage  encore  par  l’action  de  l’acide  carbonique  de  l’air 
sur  les  sulfures  qui  se  produisent  fréquemment  par  la  réduction 
des  sulfates,  surtout  du  sulfate  calcique. 

228.  Formation.  Préparation.  — Le  soufre  se  combine 
directement  à l’hydrogène  et  il  peut  décomposer  l’eau  avec  pro- 
duction d’hydrogène  sulfuré.  Ce  composé  se  forme  encore  lors- 
qu’on fait  passer  un  courant  d’hydrogène  sur  les  sulfures  métal- 
liques à une  température  élevée. 

Pour  préparer  l’hydrogène  sulfuré,  on  décompose  certains 
sulfures  métalliques  par  un  acide.  Le  sulfure  auquel  on  a le  plus 
souvent  recours  est  le  sulfure  de  fer,  qu’on  obtient  en  fondant 
un  mélange  de  soufre  et  de  limaille  de  fer  à poids  égaux. 

On  décompose  à froid  ce  sulfure  par  l’acide  sulfurique  étendu, 
ou  par  l’acide  chlorhydrique  étendu,  dans  un  flacon  bitubulé  muni 
de  tube  à entonnoir  et  d’un  tube  de  dégagement.  L’hydrogène 
sulfuré  étant  d’un  usage  très  fréquent  dans  les  laboratoires,  on  le 
produit  généralement  dans  un  appareil  à production  continue 
comme  ceux  qui  ont  été  décrits  pour  l’hydrogène  (80). 

Le  dégagement  de  gaz  se  fait  très  régulièrement,  d’après  l’é- 
quation : 

FeS  + S04H2  = H2S  + SO'Fe 

ou 

FeS  -h  2HCI  = H2S  + FeCl2. 

Le  sulfure  de  fer  renfermant  généralement  du  fer  libre,  il  se 
forme  en  même  temps  de  l’hydrogène  qui  se  mélange  à l’hydro- 
gène sulfuré.  Dans  la  plupart  des  cas  la  présence  de  cet  hydro- 
gène libre  est  sans  inconvénient.  Mais  lorsqu’on  veut  obtenir  le 
gaz  hydrogène  sulfuré  pur,  on  a recours  à la  décomposition  du 
sulfure  d’antimoine  naturel  (stibine)  pulvérisé  par  son  poids  d’a- 
cide chlorhydrique  concentré  et  chaud,  dans  un  ballon  muni  d’un 
tube  de  dégagement. 
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Sb2S3  + 6 H Cl  = 2SbCl3  H-  3H2S. 

L’acide  chlorhydrique  étendu  est  sans  action  sur  le  sulfure  d’an- 
timoine, parce  qu’alors  c’est  la  réaction  inverse  qui  tend  à se 
produire  et  si  l’on  ajoute  de  l’hydrogène  sulfuré  à une  solution 
de  chlorure  d’antimoine  dans  l’acide  chlorhydrique  étendu,  il  se 
précipite  du  sulfure  d’antimoine.  C’est  ce  que  met  en  évidence 
l’expérience  suivante,  indiquée  par  M.  Berthelot  : on  verse  de 
l’acide  chlorhydrique  fumant  sur  du  sulfure  d’antimoine  contenu 
dans  un  verre  à expérience;  il  se  forme  un  peu  de  chlorure  d’an- 
timoine et  de  l’hydrogène  sulfuré,  qui  reste  en  partie  dissous.  Si 
l’on  ajoute  alors  de  l’eau  à l’acide,  on  voit  immédiatement  se 
former  du  sulfure  rouge  d’antimoine,  qui  témoigne  de  la  réaction 
inverse.  Si  l’acide  concentré  réagit  sur  le  sulfure  d’antimoine,  c’est 
qu’il  est  formé  par  un  hydrate  voisin  de  son  point  de  dissociation 
et  que  l’acide  chlorhydrique  gazeux  qui  tend  à être  mis  en  liberté 
exige  beaucoup  moins  de  chaleur  (22cal,000)  pour  être  décomposé 
que  l’acide  étendu  (39cal,300). 

On  ne  peut  pas  remplacer  l’acide  chlorhydrique  par  l’acide  sul- 
furique. 

Les  sulfures  de  calcium  ou  de  baryum,  obtenus  en  réduisant 
les  sulfates  correspondants  par  le  charbon,  dans  un  creuset,  sont 
très  facilement  décomposés  par  l’acide  chlorhydrique  avec  déga- 
gement d’hydrogène  sulfuré  ; ils  peuvent  donc  être  employés  pour 
préparer  ce  gaz. 

On  a encore  proposé  de  préparer  l’hydrogène  sulfuré  en  chauf- 
fant parties  égales  de  suif  ou  de  paraffine  et  de  soufre.  Le  déga- 
gement de  gaz  se  produit  dès  qu’on  chauffe  et  s’arrête  quand  on 
laisse  refroidir  l’appareil  (Reinsch  ; Galettly). 

L’hydrogène  sulfuré  dégagé  dansles  réactions  ci-dessus  doit  être 
lavé  à l’eau  et,  si  on  veut  l’obtenir  sec,  on  le  fait  passer  sur  une 
colonne  de  chlorure  de  calcium,  plutôt  qu’à  travers  de  l’acide  sul- 
furique, qui  est  lentement  réduit  par  ce  gaz. 

L’hydrogène  sulfuré,  assez  soluble  dans  l’eau,  doit  être  recueilli 
sur  la  cuve  à mercure,  quoique  ce  métal  ne  soit  pas  sans  action 
sur  lui.  A son  défaut  on  peut  le  recueillir  sur  l’eau  chaude  ou  sur 
l’eau  salée.  Il  paraît  former  un  hydrate  cristallisé  IFS  + 12IPO; 
mais  la  tension  de  dissociation  de  cet  hydrate  est  de  latm,l  déjà 
à-t-0°,5  (Forcrand). 

229.  Composition  de  l’hydrogène  sulfuré.  — On  décom- 
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pos<‘  1 hydrogène  sulfuré  dans  une  cloche  courbe  par  l’étain,  qu’on 
y maintient  en  fusion  pendant  quelque  temps.  Le  volume  du  gaz 
après  refroidissement  est  exactement  le  même  que  celui  du  gaz 
mis  en  expérience,  et  le  gaz  final  est  de  l’hydrogène.  L’hydrogène 
■sulfure  renferme  donc  son  propre  volume  d’hydrogène,  et  si  de  la 
densité  du  premier  on  retranche  celle  du  second,  on  trouve  la 
quantité  en  poids  de  soufre  combinée  à cet  hydrogène  : 


Densité  de  l’hydrogène  sulfuré  (Ihéor.). .. . 1G.99 

Densité  de  l’hydrogène 1.00 

Poids  du  soufre lü.99 


Or  15,99  de  soufre  représentent  la  demi-densité  de  sa  vapeur, 
donc  1 volume,  ou  l atome,  était  par  conséquent  uni  à 2 volumes 
d hydrogène  dans  2 volumes  ou  1 molécule  d’hydrogène  sulfuré; 
•c’est  ce  qu’exprime  la  formule  IPS,  tout  à fait  comparable  à celle 
de  l’eau  IPO. 

Si  dans  l’expérience  de  la  cloche  courbe  on  remplaçait  l’étain 
par  le  potassium  on  observerait  que  le  volume  du  gaz  devient  la 
moitié.  Dans  ce  cas,  comme  pour  l’eau,  le  potassium  ne  déplace 
que  la  moitié  de  l’hydrogène,  pour  donner  du  sulfhydrate  : 

2tPS  + K-  = 2XHS  -f  H2 

4 vol.  2 vol. 

230.  Propriétés.  — Propriétés  physiques.  — L’hydrogène 
sulfuré  est  un  gaz  incolore,  doué  d’une  odeur  fétide  caractéristique 
(œufs  pourris)  et  d’une  saveur  douceâtre.  Sa  densité  par  rapport 
à 1 air  est  égalé  à 1,191  dans  les  conditions  normales  de  tempéra- 
ture et  de  pression  et  1 litre  de  ce  gaz  pèse  lgr,540. 

11  se  condense  sous  une  pression  de  17  atmosphères  en  un  li- 
quide mobile,  de  0,9  de  densité,  très  réfringent,  qui  bout  à — 61°, 8 
sous  la  pression  normale  et  qui  se  concrète  à — 85°, 5 en  une  masse 
cristalline  ressemblant  à la  glace.  Faraday  l’a  liquéfié  en  premier 
lieu  en  enfermant  dans  un  tube  coudé  et  scellé  à la  lampe  de 
l’acide  sulfurique  et  du  sulfure  de  fer,  exempt  de  fer  métallique  el 
qu’il  ne  mélangeait  qu’après  avoir  scellé  le  tube.  Depuis,  on  le 
prépare  plus  facilement  en  enfermant  dans  un  tube  Faraday  du 
persulfure  d’hydrogène  qui  se  dédouble  lentement  en  soufre  et 
hydrogène  sulfuré;  celui-ci,  ne  pouvant  s’échapper,  se  liquéfie  sous 
sa  propre  pression  et  distille  dans  la  seconde  branche  quand  on 
refroidit  celle-ci  par  un  mélange  réfrigérant. 


PROPRIÉTÉS  DE  L’HYDROGENE  SULFURÉ.  34& 

Pour  liquéfier  le  gaz  hydrogène  sulfuré  sous  la  pression  nor- 
; male,  il  faut  le  diriger  dans  un  tube  refroidi  par  un  mélange  d’an- 
, hydride  carbonique  et  d’éther. 

L’eau  dissout  4,37  fois  son  volume  de  gaz  hydrogène  sulfuré 
I à 0°  et  3vol,23  h 15°.  L’alcool  en  dissout  18  fois  son  volume  à 8°  et 
j 12  fois  son  volume  à 10°. 

La  solution  possède  l’odeur  du  gaz;  elle  trouve  un  emploi  fré- 
I ■ quent  dans  les  laboratoires. 

Propriétés  chimiques.  — L’hydrogène  sulfuré  est  combus- 
itible  et  brûle  avec  une  flamme  bleuâtre;  enflammé  dans  une 
j éprouvette  à gaz,  il  brûle  incomplètement  et  laisse  déposer  du 
soufre  sur  les  parois  du  vase.  Mêlé  avec  une  fois  et  demie  son  vo- 
lume d’oxygène,  il  constitue  un  mélange  détonant  qui  donne  par 
sa  combustion  son  volume  de  vapeur  d’eau  et  son  volume  d’anhy- 
• dride  sulfureux 

H1 2S  + CF  = H20  -f-  SO2. 

2 vol.  3 vol.  2 vol.  / 2 vol. 

Avec  une  quantité  plus. faible  d’oxygène,  la  combustion  est  in- 
complète et  il  y a dépôt  de  soufre;  ceci  a même  lieu  avec  les  rap- 
ports de  2 à 3 si  l’on  n’a  pas  eu  soin  d’ajouter  un  excès  d’oxygène. 

Un  mélange  de  gaz  hydrogène  sulfuré  et  d’oxygène  bien  secs  se 
conserve  sans  altération;  mais  en  présence  de  l’eau,  l’hydrogène 
sulfuré  est  lentement  décomposé  : le  soufre  se  dépose  et  l’hydro- 
gène est  brûlé.  C’est  ce  que  l’on  observe  quand  on  conserve  une 
solution  d’hydrogène  sulfuré  dans  l’eau  aérée,  ou  que  cette  solu- 
tion éprouve  le  contact  de  l’air  (1). 

Tous  les  agents  oxydants  décomposent  l’hydrogène  sulfuré;  le 
plus  souvent  en  se  portant  sur  l’hydrogène  et  en  mettant  le  soufre 
à nu,  plus  ou  moins  complètement.  Lorsqu’on  verse  de  l’acide 
azotique  fumant  dans  un  flacon  à large  goulot  rempli  de  gaz  suif- 
hydrique,  celui-ci  s’enflamme  vivement.  Dirigé  dans  l’acide  azo- 
tique, il  le  décompose  et  abandonne  du  soufre.  Il  en  est  de 

(1)  Certaines  circonstances,  notamment  le  voisinage  de  corps  poreux,  peuvent  dé- 
terminer une  combustion  totale  de  l’hydrogène  sul  lu  ré,  qui  se  transforme  alors  en 
acide  sulfurique.  C’est  ce  qui  a lieu  dans  certains  établissements  d’eaux  thermales, 
minéralisées  par  l’hydrogène  sulfuré  libre,  comme  à Aix-les-Bains,  où  les  rideaux 
de  toile  et  même  les  rampes  de  fer  sont  rapidement  corrodés.  Cela  se  remarque 
surtout  dans  les  parties  peu  ventilées  comme  les  étuves  et  il  est  probable  que  la 
température  a de  l’influence  sur  ce  phénomène,  ainsi  que  la  vapeur  d’eau,  qui  est 

à l’état  de  saturation. 
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morne  lorsqu’on  dirige  le  gaz  à travers  des  solutions  oxydantes  de 
chromate  ou  de  permanganate  potassiques. 

Le  chlore  et  le  brome  décomposent  l’hydrogène  sulfuré,  sec  ou 
humide.  Dans  le  premier  cas,  ces  métalloïdes  peuvent  s’unir  au 
soufre,  s’ils  sont  en  excès;  dans  le  second  cas,  le  soufre  est  mis 
en  liberté.  L’iode  ne  décompose  l’hydrogène  sulfuré  qu’en  pré- 
sence de  l’eau  : la  réaction,  qui  est  très  nette,  sert  à la  préparation 
de  l’acide  iodhydrique  étendu  et  au  dosage  de  l’hydrogène  sulfuré 
et  des  sulfures  solubles. 

Le  chlorure  ferrique  agit  comme  le  chlore  ; il  est  ramené  à l’état 
de  chlorure  ferreux  et  il  y a dépôt  de  soufre 

Fe2Cl6  + H2S  = 2FeCl2  + 2HG1  + S. 

L’acide  sulfurique  concentré  est  réduit  par  l’hydrogène  sulfuré 
à l’état  d’acide  sulfureux  et  le  soufre  se  dépose.  Le  gaz  sulfureux 
et  l’hydrogène  sulfuré  secs  sont  sans  action  l’un  sur  l’autre;  mais 
lorsqu’ils  sont  humides,  ils  se  décomposent  mutuellement,  soit 
totalement  d’après  l’équation 

S02  + 2H2S  = 2H20H-S3 

lorsque  le  mélange  traverse  un  tube  chauffé,  soit  avec  forma- 
tion simultanée  d’acide  pentathionique,  lorsque  la  réaction  se 
produit  à froid  au  sein  de  l’eau  : 

oH2S  + oSO2  = S806H2  + 5S  + 4II20. 

Beaucoup  de  métaux  décomposent  l’hydrogène  sulfuré,  en 
s’emparant  du  soufre  et  en  mettant  l’hydrogène  en  liberté.  L’ar- 
gent noircit  en  présence  de  traces  d’hydrogène  sulfuré.  Le  mer- 
cure est  de  même  noirci  par  ce  gaz  par  suite  de  la  formation  de 
sulfure.  D’autres  métaux  le  décomposent  à chaud,  et  d’une  ma- 
nière complète;  tels  sont  l’étain,  le  cadmium,  etc.  Le  potassium, 
le  sodium  ne  mettent  que  la  moitié  de  l’hydrogène  en  liberté  en 
se  transformant  en  sulfhydrate  (229). 

L’hydrogène  sulfuré  possède  une  réaction  acide  faible,  aussi 
est-il  fréquemment  nommé  acide  suif  hydrique  ; il  agit  sur  tous 
les  oxydes  secs  en  les  transformant  en  sulfures,  avec  dégagement 
de  chaleur. 

En  agissant  sur  une  solution  de  potasse,  il  fournit  du  sulfure  ou 
du  sulfhydrate 

KIIO  -F-  II2S  — KHS  H-  H20 
2KHO  -h  H2S  = K2S  + 2H20. 


ACTION  PHYSIOLOGIQUE  DE  L’YDROGÈNE  SULFURÉ.  351 

I 11  est  à remarquer  que  la  seconde  réaction  ne  dégage  pas  plus 
le  chaleur  que  la  première,  c’est-à-dire  que  la  substitution  du 
premier  atome  d’hydrogène  par  le  potassium  a seule  lieu  avec  dé- 
gagement de  chaleur  (Thomson,  Bcrlhclot). 

L’hydrogène  agit  sur  un  grand  nombre  de  solutions  métalliques 
en  précipitant  le  sulfure  correspondant 

SO'*Cü  -h  H2S  — ]SO;H2  -|-  Cas. 

L’acide  du  sel  se  trouvant  mis  en  liberté  dans  cette  réaction,  il 
est  clair  que  les  sulfures  métalliques  solubles  dans  les  acides 
dilués  ne  pourront  se  produire  ainsi,  puisqu’ils  donnent  lieu  à la 
i réaction  inverse,  comme  cela  a lieu  par  exemple  pour  le  sulfure 
ede  fer.  Pour  que  la  précipitation  du  sulfure  puisse  avoir  lieu  dans 
,ce  cas,  il  faut  donc  que  l’acide  puisse  être  neutralisé,  par  exemple 
.par  l’ammoniaque  : 

SO'Te  + H2S  + 2AzH3  = SOq'AzH'1)2  -h  FeS. 

De  là  une  distinction  très  nette,  qui  trouve  une  application 
constante  dans  l’analyse  chimique,  entre  les  métaux  dont  les  sul- 
fures sont  précipitables  en  solution  acide  et  ceux  qui  ne  le  sont 
que  lorsqu’on  neutralise  l’acide,  c’est-à-dire  qu’il  faut  employer 
l’hydrogène  sulfuré  non  plus  libre,  mais  en  présence  d’un  alcali, 
c’est-à-dire  un  sulfure  alcalin.  D’autres  métaux  enfin,  dont  les 
sulfures  sont  solubles  dans  l’eau,  ne  sont  précipités  dans  aucune 
circonstance. 

La  chaleur  décompose  l’hydrogène  sulfuré  en  soufre  et  hydro- 
gène; cette  décomposition  s’effectue  à 400°.  Elle  a lieu  également, 
mais  assez  lentement,  par  l’étincelle  électrique. 

231.  Action  physiologique.  — L’hydrogène  sulfuré  est  un 
poison  très  actif.  Même  dilué  dans  beaucoup  d’air,  il  détermine  des 
accidents  mortels.  Un  oiseau  périt  dans  une  atmosphère  contenant 
1 / 1 500  de  ce  gaz,  et  il  suffit  de  1 / 800  pour  faire  périr  un  chien,  et 
de  1/250  pour  un  cheval,  d’après  Thénard;  suivant  d’autres  au- 
teurs, il  faudrait  pourtant  une  dose  plus  forte  d’hydrogène  sulfuré 
pour  amener  la  mort.  L’hydrogène  sulfuré  fait  subir  une  altéra- 
tion profonde  au  sang,  qui  devient  noir  en  s’unissant  au  fer  que 
contient  ce  liquide.  C’est  donc  un  poison  septique.  Mais  il  agit 
aussi  sur  le  système  nerveux,  en  provoquant  des  vertiges  et  une 
faiblesse  générale  qui  peut  aller  jusqu’à  la  paralysie. 
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Los  gaz  dégagés  des  fosses  d’aisance  renferment  de  l’hydrogène 
Milfiur  combiné  a 1 ammoniaque.  C’est  ce  qu’accusent  et  leur 
odeur  et  leur  action  sur  les  combinaisons  de  plomb  qu’ils  noircis- 
sent. Ces  gaz  ont  fréquemment  déterminé  des  accidents  mortels. 
Les  ouvriers  qui  descendent  dans  les  fosses  sans  en  avoir  préala- 
blement renouvelé  l’air  tombent  victimes  de  leur  imprudence; 
ils  donnent  le  nom  de  plomb  à ces  gaz  sulfurés. 

L’antidote  contre  les  accidents  produits  par  l’hydrogène  sulfuré 
est  le  chlore  très  dilué. 

L’introduction  dans  les  fosses  de  sulfate  de  fer  ou  de  sels  de 
zinc  y détruit  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  en  produisant  du  sul- 
fure métallique.  Ce  sont  des  agents  fréquemment  employés  dans 
ce  but. 


PERSULFURE  D’HYDROGÈNE. 


H2S2. 


232.  Ce  corps,  déjà  observé  par  Scheele  et  par  Berthollet,  a 
surtout  été  étudié  par  Thénard  qui,  en  raison  de  ses  analogies  avec 
l’eau  oxygénée,  l’a  représenté  par  la  formule  ILS2,  quoique  les  ana- 
lyses y aient  toujours  accusé  une  plus  forte  proportion  de  soufre, 
ce  qui  tient  à son  extrême  instabilité  et  à sa  décomposition  en 
hydrogène  sulfuré  qui  se  dégage  et  soufre  qui  reste  dissous  dans 
le  persulfure  non  altéré. 

Pour  préparer  le  persulfure  d’hydrogène,  on  verse  peu  à peu 
une  solution  de  polysulfure  de  calcium  dans  l’acide  chlorhydrique 
étendu  contenu  dans  un  grand  entonnoir  à robinet.  Le  persulfure 
d’hydrogène  se  sépare  en  gouttes  oléagineuses  jaunes  qui  se 
réunissent  au  fond  de  l’entonnoir,  tandis  qu’il  reste  du  chlorure  de 
calcium  en  dissolution  et  du  soufre  en  suspension. 

Le  polysulfure  de  calcium  lui-même  est  obtenu  en  faisant 
bouillir  200  grammes  de  fleur  de  soufre  avec  100  grammes 
de  chaux  dans  1 à 2 litres  d’eau.  Il  est  formé  surtout  de  penla- 
sulfure  CaS%  de  là  le  dépôt  de  soufre,  qui  provient  aussi  en  partie 
de  l’action  de. l’acide  chlorhydrique  sur  l’hyposulfite  formé  en 
même  temps.  La  réaction  principale  est  donc 

CaSB  + 2 II  Cl  = CaCl2  -+-  H2S2  -h  S:t. 


une  partie  notable  du  soufre  reste  dissous  dans  le  persulfure 
d’hydrogène. 

Si  l’on  versait  l’acide  chlorhydrique  dans  la  solution  du  poly- 


353 


COMPOSITION  DU  PEHSULFURE  D’HYDROGÈNE. 

sulfure  de  calcium,  celui-ci  serait  décomposé  en  ne  donnant  que 
| de  l’ hydrogène  sulfuré  et  du  soufre,  sans  persulfure. 

Le  persulfure  d’hydrogène  est  un  liquide  jaunâtre  dense,  de 
consistance  oléagineuse,  doué  d’une  odeur  particulière  désa- 
gréable et  irritante.  Il  est  encore  liquide  à — 20°.  Il  est  rapidement 
détruit  vers  60°  et  se  décompose  lentement  à la  température  or- 
dinaire. Il  arrive  un  moment  où  il  se  sature  de  soufre  provenant 
de  sa  décomposition,  ce  soufre  cristallise  alors.  On  a vu  que  l’on 
■ obtient  l’hydrogène  sulfuré  liquide  en  conservant  le  persulfure 
dans  un  tube  scellé. 

M.  Sabatier  a pu  récemment  distiller  le  persulfure  d’hydrogène 
bien  sec.  C’est  alors  un  liquide  limpide  jaune  pâle  dont  l’analyse 
l’a  conduit  à peu  près  à la  formule  H2S5  ; mais  il  faut  tenir  compte 
du  soufre  entraîné  mécaniquement.  La  présence  de  ce  soufre  ainsi 
que  celle  de  l’hydrogène  sulfuré  donnent  de  la  stabilité  au  per- 
sulfure. L'addition  d’éther  à celui-ci,  en  tubes  scellés,  en  sépare 
du  soufre  en  lamelles  nacrées  (p.  340). 

L’air  et  l’hydrogène  secs,  ainsi  qne  les  acides  concentrés,  sont 
sans  action  sur  le  persulfure  d’hydrogène,  qui  est  soluble  sans  al- 
tération dans  le  sulfure  de  carbone  et  dans  la  benzine. 

Les  alcalis,  les  sulfures  alcalins,  l’eau,  l’alcool,  l’éther  hâtent 
sa  décomposition  en  paraissant  donner  des  combinaisons  in- 
stables dont  la  décomposition  entraîne  celle  du  persulfure.  C’est 
aussi  ce  qui  a lieu  en  partie  pour  le  peroxyde  d’hydrogène. 

Le  persulfure  d’hydrogène  se  décompose  sous  les  mêmes  in- 
fluences que  le  peroxyde  d’hydrogène;  par  exemple  par  l’action 
des  corps  poreux  ou  pulvérulents,  tels  que  le  charbon,  le  noir  de 
platine,  l’or  divisé.  Les  oxydes  d’argent  et  d’or  le  décomposent 
avec  incandescence. 

Le  persulfure  d’hydrogène  décolore  l’indigo  et  d’autres  matières 
colorantes;  mais,  ainsi  que  l’a  fait  voir  Schœnbein,  ces  matières 
ne  sont  pas  détruites  et  leur  couleur  reparaît  après  la  décompo- 
sition du  persulfure. 

Le  brome,  l’iode,  le  peroxyde  de  manganèse  le  décomposent, 
mais  plus  lentement  que  l’hydrogène  sulfuré. 

Composition  du  persulfure  d’hydrogène.  — Comme  on  l’a  vu,  la 
présence  constante  d’un  excès  de  soufre  dans  le  persulfure  n’a  pas 
permis  d’établir  avec  certitude  que  sa  composition  est  réellement 
exprimée  par  la  formule  ILS2,  et  il  n’est  du  reste  pas  improbable 
I.  — Chimie  minérale.  23 
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qu’il  en  existe  plusieurs,  comme  il  existe  des  polysulfures  alca- 


M.  Hofmann,  en  faisant  agir  le  sulfure  ammonique  jaune  sur 
la  strychnine,  a obtenu  une  combinaison  cristallisée  ayant  pour 


loguc  par  l'action  de  l’hydrogène  sulfuré  en  présence  de  l’air 
sur  la  strychnine,  combinaison  qui  renferme  2C21H22Az2023II2S2 
d’où  les  acides  séparent  également  du  persulfure  d’hydrogène, 
auquel  parait  donc  bien  revenir  la  formule  que  lui  a assignée 
Thénard  et  qui  est  encore  justifiée  par  l’existence  de  bisulfures  de 
radicaux  alcooliques,  par  exemple  le  bisulfure  d’éthyle  (C2I15)2S2. 


233.  Les  sulfures  métalliques  correspondent  en  général  aux 
oxydes.  Outre  les  sulfures  normaux,  qui  correspondent  à une  ou 
plusieurs  molécules  d’hydrogène  sulfuré,  comme  les  oxydes  à l’eau, 
il  existe,  surtout  pour  les  métaux  les  plus  électro-positifs,  des  poly- 
sulfures qui  n’ont  pas  de  correspondants  dans  les  oxydes,  tels  sont 
les  pentasulfures  de  potassium,  de  calcium,  etc.  Il  en  est  de  même 
pour  le  bisulfure  de  fer  (pyrite)  FeS2,  le  bisulfure  d’arsenic  AsS2  ; 
inversement,  il  existe  des  oxydes  auxquels  ne  correspondent  pas 
de  sulfures,  les  bioxydes  de  manganèse  et  de  plomb,  par  exemple, 
l’acide  chromique,  les  anhydrides  acides  du  manganèse,  etc. 

Les  sulfures  normaux  dérivent  d’une  ou  plusieurs  molécules 
d’hydrogène  sulfuré  par  substitution  du  métal  à un  ou  plusieurs 
atomes  d’hydrogène,  suivant  leurütomicité,  et  la  substitution  peut 
porter  sur  la  totalité  ou  seulement  la  moitié  de  l’hydrogène,  de 
manière  à produire  les  sulfures  et  les  suif  hydrates,  correspondant 
aux  oxydes  et  aux  hydrates  : 


Cette  liste  rie  comprend  pas  les  polysulfures,  qui  correspondent 
à des  persulfures  d’hydrogène. 

Comme  il  existe  des  oxydes  acides  et  des  oxydes  basiques,  il 
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existe  aussi  des  sulfures  acides  et  des  sulfures  basiques  qui,  en 
agissant  les  uns  sur  les  autres,  donnent  naissance  à des  sulfoscls. 

Les  sulfures  des  métaux  alcalins,  qui  sont  des  sulfures  basiques, 
donnent  des  sulfosels  solubles  dans  l’eau,  aussi  leur  solution  dis- 
sout-elle les  sulfures  acides,  notamment  les  sulfures  d’arsenic, 
d’antimoine,  d’étain,  d’or,  de  platine.  Cette  réaction  permet  de 
séparer  beaucoup  de  sulfures  les  uns  des  autres  et  est  fréquem- 
ment utilisée  pour  les  séparations  métalliques;  c’est  le  sulfure 
ammonique  que  l’on  emploie  le  plus  fréquemment  pour  cet  usage. 

Les  sulfures  a caractère  acide  ne  sont  pas  précipités  par  l’hy- 
drogène sulfuré  ou  par  les  sulfures  solubles  lorsqu’ils  sont  en  solu- 
tion alcaline. 

Formation  des  sulfures.  — Les  sulfures  métalliques  s’obtiennent 
par  différentes  méthodes. 

Par  voie  sèche.  — 1°  Par  l’union  directe  du  soufre  à un  métal  : 
soit  à froid  (sulfure  de  mercure),  soit  à chaud  (sulfures  de  fer,  de 
cuivre,  etc.),  soit  par  une  forte  compression  (sulfure  de  zinc)  ;• 

2°  Par  l'action  de  l’hydrogène  sulfuré  sur  un  métal  à tempé- 
rature élevée  (sulfure  d’étain)  ; il  y a dans  ce  cas  dégagement 
d’hydrogène  ; 

3°  Par  l’action  du  soufre  sur  un  oxyde  métallique  : 

2CuO  -f-  3S  — 2CuS  + SO2 

ou  sur  un  carbonate  : 

3C03K2  + 1 2S  ==  2K2S5  + S203K2  + 3C02  ; 

4°  En  faisant  agir  l’hydrogène  sulfuré  sur  un  oxyde  métallique  : 

PbO  + H2S  = PbS  -f-  H2Q  ; 

o°  En  traitant  un  oxyde  métallique  chauffé  au  rouge  par  le  sul- 
fure de  carbone  en  vapeur  : 

TiO2  + CS2  = TiS2  -h  CO2; 

b°  En  réduisant  les  sulfates  par  le  charbon  ou  par  l’hydrogène 
à une  température  élevée.  C’est  ainsi  qu’on  prépare  le  sulfure  de 
baryum  : 

SCPBa  + 4C  = 4CO  + BaS. 

Par  voie  humide.  — L’action  de  l’hydrogène  sulfuré  sur  un 
oxyde  ou  sur  un  hydrate  en  dissolution  ou  en  suspension  dans 
l’eau  le  transforme  en  sulfure.  On  a vu  (230)  les  conditions  qui 
président  ù la  formation  des  sulfures  métalliques  insolublés. 
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Pour  les  sulfures  solubles,  on  les  prépare  en  dirigeant  un  courant 
<1’ hydrogène  sulfuré  à travers  une  solution  de  l’hydrate  correspon- 
dant (potasse,  soude,  ammoniaque).  Si  l’on  fait  agir  l’hydrogène 
sulfuré  jusqu’à  refus,  on  obtient  le  sulfhydratc  : 

KHO  + IPS  = KHS  + H20. 

\ 

Si  l’on  veut  obtenir  le  sulfure  neutre,  il  faut  traiter  le  sulfhy- 
dratc par  une  quantité  de  potasse  égale  à celle  qui  a servi  à le 
préparer  : 

KHS  4-  KHO  = K2S  -+-  H20. 

Propriétés  des  sulfures.  — Les  sulfures  alcalins  et  alcalino- 
terreux  sont  seuls  solubles  dans  l’eau.  Les  acides  décomposent 
tous  les  sulfures  solubles  avec  dégagement  d’hydrogène  sulfuré 
ainsi  que  beaucoup  de  sulfures  métalliques.  L’acide  azotique, 
outre  son  action  décomposante,  exerce  souvent  aussi  une  action 
oxydante  ; ainsi  il  transforme  partiellement  le  sulfure  de  plomb  en 
sulfate  et  détruit  le  reste  en  mettant  du  soufre  en  liberté,  aussi 
peut-il  agir  dans  le  cas  où  les  autres  acides  sont  sans  action.  Le 
sulfure  de  mercure  est  le  seul  qui  résiste  à l’action  de  l’acide  azo- 
tique pur,  concentré  et  bouillant. 

L’eau  régale  attaque  tous  les  sulfures.  Il  en  est  de  même  du 
chlore  agissant  à chaud  sur  les  sulfures  secs,  ou  à froid  sur  les 
sulfures  dissous  ou  en  suspension  dans  l’eau. 

Les  sulfures  métalliques,  dont  beaucoup  se  rencontrent  dans  la 
nature  à l’état  cristallisé  (galène,  blende,  pyrite,  etc.,  etc.),  pos- 
sèdent généralement  une  couleur  caractéristique  et  souvent  un 
éclat  métallique.  Ils  sont  fusibles;  ceux  des  métaux  facilement 
fusibles  le  sont  moins  que  les  métaux  eux-mêmes  (sulfure  de 
plomb);  si  au  contraire  le  métal  ne  fond  qu’à  une  haute  tempéra- 
ture, son  sulfure  est  plus  fusible  (sulfure  de  fer).  Quelques  sul- 
fures sont  volatils,  ce  sont  ceux  d’arsenic  et  de  mercure.  Certains 
persulfures  perdent  une  partie  de  leur  soufre  par  l’action  de  la 
chaleur.  Le  bisulfure  de  fer  FeS2,  par  exemple,  est  converti  en 
sulfure  Fe3S*  ; le  bisulfure  d’étain  en  protosulfure.  Les  sulfures 
d’or  et  de  platine  enfin  sont  entièrement  décomposés. 

Soumis  à l’action  de  l’air  à une  température  élevée,  tous  les  sul- 
fures sont  oxydés  en  donnant  de  l’anhydride  sulfureux  et  un 
oxyde  métallique,  ou  bien  du  métal  si  l’oxyde  est  réductible  par 
la  chaleur  seule  (argent,  or,  platine,  mercure).  Cette  calcination 
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des  sulfures  à l’air  est  une  opération  métallurgique  fréquemment 
utilisée  et  porte  le  nom  de  grillage.  Un  grillage  incomplet  peut 
donner  naissance  à des  oxysnlf ures  (sulfure  d’antimoine). 

L'air  exerce  déjà  à froid  une  action  oxydante  sur  les  sulfures 
dissous  et  sur  beaucoup  de  sulfures  métalliques  précipités,  tels 
que  les  sulfures  de  fer  et  de  cuivre,  qui  sont  rapidement  convertis 
en  sulfates.  Les  sulfures  alcalins  et  alcalino-terreux  sont  lente- 
ment convertis  en  hyposulfites.  Les  sulfures  alcalins  obtenus  en 
réduisant  les  sulfates  par  le  charbon  à une  température  élevée 
sont  pyroplioriques,  c’est-à-dire  qu’ils  s’oxydent  à l’air  avec  in- 
candescence (pyropliore  de  Gay-Lussac). 

234.  Sulfures  et  sulfhydrates  alcalins.  — On  a vu  plus  haut 
dans  quelles  conditions  ils  se  produisent.  Rappelons  que  la 
substitution  du  second  atome  d’hydrogène  sulfuré  par  le  potas- 
sium a lieu  sans  dégagement  notable  de  chaleur  et  que,  ce  qui  en 
est  une  conséquence,  l’action  du  potassium  sur  le  gaz  hydrogène 
sulfuré  donne,  non  le  sulfure  K2S,  mais  le  sulfhydrate  KHS. 
L’hydrogène  sulfuré  envisagé  comme  acide  est  donc  un  acide 
monobasique.  La  réaction  KHO  + KHS  — K2S  + II2Ü  ne  dégageant 
pas  de  chaleur,  on  est  porté  à admettre  que  le  monosulfure  de 
potassium,  qui  du  reste  cristallise,  est  dissocié  dans  sa  dissolu- 
tion aqueuse  et  que  celle-ci  renferme  à la  fois  du  sulfhydrate  et 
de  l’hydrate  de  potassium. 

La  réaction  des  sulfures  et  sulfhydrates  alcalins  sur  les  solu- 
tions métalliques  neutres  n’est  pas  la  même. 

Dans  le  premier  cas,  tout  le  soufre  se  porte  sur  le  métal;  dans 
le  second  cas,  la  moitié  de  ce  soufre  se  dégage  à l’état  d’hydro- 
gène sulfuré.  Il  est  donc  facile  de  les  distinguer;  on  a recours 
pour  cela  généralement  aux  sels  de  zinc  ou  de  manganèse  : 

S04Mn-j-  K2S  = S04K2  + MnS 

ou,  si  l’on  admet  la  dissociation  du  sulfure  au  sein  de  l’eau, 

S04Mn  + KHS  -f-  KHO  = S04K2  + MnS  + H20 
et 

S04Mn  -f-  2KHS  = S04K2  -h  MnS  + II2S. 

Les  sulfures  et  sulfhydrates  solubles  donnent  avec  le  nitroprus- 
siate  de  sodium  une  coloration  pourpre  ou  violette,  qui  n’est  pas 
produite  par  l’hydrogène  sulfuré  libre. 

235.  Dosage  de  l’hydrogène  sulfuré  et  des  sulfures  alca- 
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lins.  G est  là.  une  opération  que  l’on  est  fréquemment  amené 
à exécuter  dans  l’industrie  et  clans  les  laboratoires.  Le  procédé 
suivant,  imaginé  par  Dupasquier,  est  le  plus  précis  et  le  plus  ex- 
péditif, et  c’est  celui  auquel  on  a recours  dans  la  plupart  des  cas; 
c’est  le  seul  dont  nous  nous  occuperons.  Il  est  fondé  sur  la  dé- 
composition de  l’hydrogène  sulfuré  et  des  sulfures  solubles  par 
l’iode  : 

H2S  H- 1-  = 2IH  -f-  S 

K2S  + I2  = 2KI-bS. 

Donc  2 atomes  d’iocle  déplacent  1 atome  de  soufre.  Si  à une  so-  ’ 
lution  sulfurée  on  ajoute  plus  d’iode  qu’il  n’en  faut  pour  pro- 
duire la  réaction  ci-dessus,  cet  excès  sera  facile  à constater  par 
une  solution  d’amidon,  qui  sera  bleuie.  Pour  faire  ces  titrages, 
on  dissout  126r,63  d’iode  dans  une  solution  de  30  grammes  envi- 
ron d’iodure  de  potassium  et  on  étend  la  solution  à 1 litre  (Du- 
pasquier dissolvait  l’iode  dans  l’alcool,  mais  la  teinture  cl’iode  étant 
sujette  a altération  doit  être  rejetée).  1 centimètre  cube  de  cette 
solution  correspond  à 0sr, 001599  de  soufre  (soit  à 0,001699  H2S 
ou  à une  quantité  équivalente  de  sulfure  alcalin).  Si  les  quan- 
tités d’hydrogène  sulfuré  ou  de  sulfure  à doser  sont  très  faibles, 
on  fait  usage  de  la  même  solution  d’iode,  mais  dix  fois  plus  éten- 
due et  accusant  donc  pour  le  même  volume  employé  une  quan- 
tité de  soufre  dix  fois  plus  faible. 

À un  volume  donné  de  la  solution  à analyser,  on  ajoute  quel- 
ques gouttes  d’une  solution  d’amidon,  puis  on  y verse  goutte  à 
goutte  à l’aide  d'une  burette,  et  en  agitant,  la  solution  titrée  d’iode 
jusqu’à  persistance  de  la  coloration  bleue  de  l’iodure  d'amidon  ; 
on  lit  alors  le  nombre  de  centimètres  cubes  d’iode  ajoutés,  et  on 
multiplie  par  0,001599  (0,0016  dans  la  pratique) pour  avoir  le  soufre 
à l’état  d’hydrogène  sulfuré  ou  de  sulfure.  Ce  procédé  est  celui 
qui  est  suivi  pour  le  dosage  sulfbydrométrique  des  eaux  sulfu- 
reuses. Celles-ci  étant  très  altérables  et  pouvant  se  modifier  même 
dans  le  temps  nécessaire  pour  effectuer  l’analyse,  il  est  préférable 
d’ajouter  l’eau  à analyser  (1/2  litre  par  exemple)  ou  à peu  près, 
le  jaugeage  exact  pouvant  se  faire  après  coup,  à un  volume  me- 
suré d’iode  tel  que  celui-ci  soit  en  excès,  puis  on  ajoute  l’amidon  * 
et  on  détermine  quel  est  l’excès  d’iode  en  ajoutant  au  mélange 
une  solution  d’byposulfite  de  sodium  correspondant  exactement  à 
son  volume  de  solution  d’iode.  On  retranche  alors  de  l’iode  ajouté 
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le  volume  d’hyposulfite  qui  a été  nécessaire  pour  décolorer  l’io- 
dure  d’amidon.  Un  essai  préalable  fait  connaître  à peu  près  la 
quantité  d’iode  à employer.  Si  la  quantité  d'iode  ajoutée  était  de 
10  centimètres  cubes  et  s’il  a fallu  2C0, 5 par  exemple  de  la  solu- 
tion d’hyposulfite  pour  faire  disparaître  la  couleur  bleue,  c’est 
que  l'eau  employée  pour  l’analyse  aura  exigé  7CC,5  d’iode.  C’est 
donc  un  titrage  inverse  qui,  généralement,  est  plus  précis  que  le 
titrage  direct. 

Lorsque  l’eau  à analyser  possède  une  température  élevée,  la 
couleur  bleue  de  l’iodure  d’amidon  peut  ne  pas  apparaître  fran- 
chement et  il  faut  alors  laisser  refroidir  à l’abri  de  l’air  avant  de 
titrer.  De  plus,  en  ajoutant  une  eau  très  chaude  (au  delà  de  50°  en- 
viron) à la  solution  d’iode,  on  peut  lui  enlever  une  petite  quantité 
d’iode  par  volatilisation.  Il  est  bon  alors  de  verser  l’eau  sulfu- 
reuse (qu’on  ne  pourrait  laisser  refroidir  sans  altération)  dans  la 
solution  d’iode  qu’on  a étendue  à 250  centimètres  cubes  avec  de 
l’eau  distillée  froide;  la  température  moyenne  qui  s’établit  per- 
met d’achever  l’opération  sans  s’exposer  aux  inconvénients  que 
nous  avons  signalés. 

Les  hyposulfites,  étant  un  produit  d’altération  des  sulfures,  ac- 
compagnent fréquemment  ceux-ci  dans  les  eaux  minérales,  aussi 
bien  que  dans  les  lessives  industrielles  où  l’on  a à doser  les  sul- 
fures. Or  les  hyposulfites  absorbent  l’iode  comme  les  sulfures  et 
peuvent  donc  être  comptés  comme  tels;  ils  donnent  par  la  réac- 
tion un  tétratbionate,  d’après  l’équation  : 

2S203K2  + I2  = S406K2  + 2KI. 

Pour  en  tenir  compte,  on  détruit,  à l’aide  de  carbonate  ou  du  sul- 
fate de  plomb  pur  délayé  dans  l’eau,  le  sulfure  dissous;  on  filtre 
après  quelque  temps  d’agitation  et  à un  volume  déterminé  de  la  li- 
queur filtrée  on  ajoute  de  l’amidon,  puis  goutte  à goutte  la  solution 
d’iode  jusqu’à  coloration  bleue.  De  la  quantité  d’iode  ajoutée 
on  peut  déduire  celle  de  l’hyposulfite.  Quant  à la  correction  rela- 
tive à la  détermination  du  sulfure,  il  suffit  de  retrancher  de  la 
quantité  totale  d’iode  nécessaire  pour  1 litre  primitif  celle  qui 
serait  nécessaire  pour  le  même  volume  après  désulfuration  par  le 
carbonate  de  plomb. 

La  présence  d’une  quantité  un  peu  notable  d’un  carbonate 
alcalin  peut  nuire  à la  précision  de  la  méthode  en  nécessitant  un 
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peu  plus  d’iode  qu’il  n’en  faut  pour  le  sulfure.  Pour  y remédier, 
on  peul  traiter  la  solution  par  du  chlorure  de  baryum  qui  trans- 
forme le  carbonate  alcalin  en  chlorure  alcalin  et  carbonate  de 
baryum  insoluble  (Filliol). 


COMBINAISONS  DU  SOUFRE  AVEC  LES  ÉLÉMENTS 

HALOGÈNES. 

Le  souhe  foi  me  tiois  combinaisons  avec  le  chlore  i un  'pvoto— 
chlorure  S-Cl2,  un  hichlorure  SCP  est  un  tétrachlorure  SCI4;  ce 
dernier  est  très  instable,  mais  son  existence  prouve  la  tétra- 
tomicitc  du  soufre  dont  l'analogie  avec  l’oxygène  n’est  donc  pas 
absolue.  Il  existe  un  protobromure  et  un  proto-iodure  de  soufre.  On 
a signalé  l’existence  ttxmperiodure  SI6,  mais  d’après  la  facilité  avec 
laquelle  l’iode  fournit  des  periodures  en  s’accumulant  dans  une 
molécule,  par  suite  de  sa  polyatomicité,  l’existence  de  cette  com- 
binaison ne  prouve  pas  que  le  soufre  puisse  être  hexatomique. 


PROTOCHLORURE  DE  SOUFRE.  — S2C12. 

Densité  vap.  = G7,35. 

236.  Il  prend  naissance  par  l’action  du  chlore  sur  la  Heur  de 
soufre  à froid  ou  sur  le  soufre  fondu,  ainsi  que  dans  l'action  du 
chlore  sur  les  sulfures  à une  température  élevée.  Pour  le  préparer, 
on  fait  arriver  du  chlore  bien  sec  sur  du  soufre  maintenu  en  fusion 
dans  une  cornue  munie  d’un  récipient  bien  refroidi,  dans  lequel 
se  condense  le  chlorure  de  soufre,  qu’on  purifie  par  une  nouvelle 
distillation. 

Le  protochlorure  de  soufre  est  un  liquide  mobile,  transparent, 
jaune,  fumant  à l’air  et  doué  d’une  odeur  très  désagréable  et  très 
pénétrante.  Il  bout  à 139°  et  a pour  densité  1,7055  à 0°  (H.  Kopp). 
Il  est  peu  à peu  décomposé  par  l’eau  en  donnant  du  soufre,  de 
l’acide  sulfureux  et  de  l'acide  chlorhydrique  : 

2S2CI2  + 2H20  = 4 H Cl  -h  3S  4-  SO2. 

Il  dissout  abondamment  le  soufre  en  formant  une  solution 
sirupeuse,  ce  qui  le  fait  employer  pour  la  vulcanisation  du  caout- 
chouc concurremment  avec  le  sulfure  de  carbone.  La  solution 
saturée  de  soufre  a pour  densité  1 ,7  et  renferme  66  p.  100  de  soufre. 


IODURE  DE  SOUFRE. 
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Il  s’unit  directement  à l’ammoniaque,  pour  donner  le  bisulfure 
de  chlorammonium  (AzH3Cl)2S3,  et  à l’éthylène  en  donnant  le  bi- 
sulfure d’éthyle  chloré  (CaH*Cl)2S2. 

237.  Bichlorure  de  soufre  SGI2.  — Pour  le  préparer,  on  fait 
passer  un  courant  de  chlore  dans  le  protochlorure  de  soufre  à 
froid,  puis  on  chasse  l’excès  de  chlore  par  un  courant  de  gaz 
carbonique  sec.  C’est  un  liquide  brun  rouge,  de  1,62  de  densité, 
qui  ne  se  concrète  pas  à — 30°  et  qui  commence  à bouillira  64°,  mais 
en  perdant  du  chlore,  ce  qu’il  éprouve  aussi  sous  l’influence  de  la. 
lumière.  L’eau  le  décompose  d’après  l’équation  : 

2SC12  + 2H20  = SO2  + 4 H CI  + S. 

Le  bichlorure  de  soufre  se  combine  directement  à une  ou  à 
deux  molécules  d’ammoniaque.  Il  s’unit  de  même  à l’éthylène 
(Guthrie)  et  forme  divers  chlorures  doubles,  notamment  avec  le 
trichlorure  d’arsenic  SCP.AsCl3  (H.  Rose). 

238.  Tétrachlorure  de  soufre  SCP.  — Ce  composé  se  pro- 
duit lorsqu’on  sature  les  chlorures  précédents  par  le  chlore  à la 
température  de  — 22°.  C’est  un  liquide  mobile,  d’un  jaune  brun,  qui 
se  décompose  déjà  au-dessous  de  0°.  A — 15°  même,  sa  composition 
correspond  à un  mélange  de  42  p.  100  SCP"  et  de  58  p.  100  SCI2; 
à — 10°,  il  ne  renferme  plus  que  27,6  p.  100" de  tétrachlorure  et  à 
— 2°  seulement  12  p.  100  (Michaelis). 

Le  tétrachlorure  de  soufre  est  plus  stable  quand  il  est  uni  à 
d’autres  chlorures,  par  exemple  au  chlorure  d’étain  : SCPSnCP, 
au  chlorure  d’aluminium  SCP.APCP,  etc.,  combinaisons  qu’on 
obtient  le  plus  souvent  par  l’action  du  chlore  sur  les  sulfures  cor- 
respondants. 

BROMURE  DE  SOUFRE.  - S2Br2. 

239.  On  traite  le  soufre  par  un  excès  de  hrome  et  on  expulse 
cet  excès  par  un  courant  de  gaz  carbonique.  On  obtient  ainsi  un 
liquide  rouge  rubis  qui  bout  vers  200°,  mais  en  se  décomposant 
en  ses  éléments.  L’action  de  l’eau  sur  ce  corps  est  la  même  que 
sur  le  protochlorure  de  soufre. 

IODURE  DE  SOUFRE. 

240.  En  fondant  ensemble  du  soufre  et  de  l’iode,  on  obtient, 
avec  une  légère  élévation  de  température,  une  masse  cristalline 
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iirise,  (I  aspect  métallique,  fusible  déjà  au-dessous  de  00°.  Par  un 
refroidissement  lent  de  la  masse  fondue,  elle  se  partage  en  cou- 
ches de  diverses  densités;  les  plus  denses  sont  les  plus  riches  en 
iode.  Ces  combinaisons  perdent  peu  à peu  leur  iode  à l’air  et  le 
cèdent  en  totalité  à l’alcool. 

heproto-iodure&V  se  produit  lorsqu’on  traite  le  protochlorure 
de  soufre  par  l’iodure  d’éthyle  et  se  dépose  par  l’évaporation  en 
cristaux  tabulaires  (Guthrie). 

L hexaiodure  de  soufre  SP'  se  dépose  en  cristaux  brillants, 
d un  gris  noir  lorsqu  on  abandonne  à l’évaporation  une  solution 
d iode  et  de  soufre  dans  le  sulfure  de  carbone.  Ces  cristaux 
sont  isomorphes  avec  l’iode.  Ils  perdent  peu  à peu  tout  l’iode  par 

1 exposition  à l’air  en  laissant  du  soufre  qui  conserve  leur  aspect 
primitif. 

SOUFRE  ET  FLUOR. 

241.  Lorsqu’on  introduit  du  soufre  dans  le  fluorure  d’argent 
fondu,  il  se  produit  du  sulfure  d’argent  et  un  gaz  dense,  fumant 
à 1 air,  et  attaquant  le  verre.  Son  odeur  rappelle  celle  du  chlorure 
de  soufre  et  celle  de  l’acide  sulfureux  (Gore). 


COMBINAISONS  OXYGÉNÉES  DU  SOUFRE 
242.  Le  soufre  forme  avec  1 oxygène  les  oxydes  suivants  ; 


Sesquioxyde  de  soufre §2qs 

Anhydride  sulfureux so2 

Anhydride  sulfurique SO3 

Anhydride  persulfurique S207 


Le  sesquioxyde  et  le  peroxyde  sont  décomposés  par  l’eau  ; 
aux  deux  autres  au  contraire  correspondent  les  acides  sulfureux 
et  sulfurique  S03PI2  et  SOMU.  Indépendamment  de  ces  acides,  on 
en  connaît  d autres  dont  les  anhydrides  sont  inconnus.  L’un  se 
forme  par  hydrogénation  de  P anhydride  sulfureux;  c’est  Y acide 
hydrosulfureux ; un  autre,  1 acide  hyposulfureux  ou  thiosulf  urique, 
résulte  de  la  fixation  du  soufre  sur  l’acide  sulfureux.  Enfin, 
on  connaît  toute  une  série  d’acides,  portant  le  nom  de  série 
thionique  (1)  qui,  pour  le  même  nombre  d’atomes  d’oxygène,  ren- 
ferment des  quantités  croissantes  de  soufre. 


(1)  De  0£iov,  soufre. 


ANHYDRIDE  SULFUREUX. 
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Voici  en  résumé  la  liste  des  composés  oxygénés  et  des  acides 


correspondants  du  soufre. 


Anhydride  hydrosulfureux  ( thio - 

nyle) SO 

Anhydride  hy positif ureux  ( di - 

thionyle) S2  O2 

Sesquioxyde  de  soufre S203 

Anhydride  sulfureux  (sulfurvle).  SO2 

Anhydride  sulfurique SO3 

Anhydride  persulfurique S207 

. Anhydride  dithionique S2  O3 

Anhydride  trithionique S3 O5 

Anhydride  tétrathionique Sl03 

Anhydride  pentathiunique S3  O5 


Acide  hydrosulfureux S02H2 

Acide  hyposulf ureux  (I)  ou 

thiosulfurique S203H- 

Àcide  sulfureux S03H;l 

Acide  sulfurique. ...  S04H2 

Acide  dithionique S2Or>H2 

Acide  trithionique S30GH2 

Acide  tétrathionique... S406H2 

Acide  pentathionique S506H2 


Nous  avons  mis  en  italiques  les  termes  inconnus.  Quelques- 
uns  des  acides  sont  également  inconnus  à l'état  de  liberté,  mais 
sont  représentés  par  leurs  sels. 

Le  point  de  départ  de  toutes  ces  combinaisons  étant  l’anhydride 
sulfureux,  nous  commencerons  par  l’étude  de  ce  corps. 


ANHYDRIDE  SULFUREUX.  — SO2. 

Poids  moléc.  = G-3,90.  — Densité  31,95.  — Densité  observée  (air)  = 2,211. 

Comme  le  soufre,  ce  composé,  qui  est  le  produit  de  sa  com- 
bustion, est  connu  depuis  un  temps  immémorial,  mais  les  pre- 
mières notions  un  peu  précises  sur  sa  nature  sont  du  es  à Liba- 
vius  et  à Stabl,  qui  l’envisageaient  comme  de  l’acide  sulfurique 
pblogistiqué,  en  d’autres  termes  comme  un  produit  d’oxydation 
inférieure  du  soufre,  ce  qu’a  établi  Lavoisier  avec  plus  de  rigueur. 
Sa  composition  exacte  a été  déterminée  par  Gay-Lussac. 

L’anhydride  sulfureux  se  rencontre  dans  les  gaz  émis  par  les 
volcans  en  activité. 

243.  Préparation.  — L’anhydride  sulfureux  peut  être  produit 


(1)  Le  nom  d'acide  hyposulf  ureux  assigné  depuis  longtemps  à l’acide  S?03H2  con- 

viendrait. mieux  à Y acide  hydrosul  f ureux  S02fl2  et  devrait  être  remplacé  par  celui 

d'acide  thiosulfurique  parce  qu’il  représente  l’acide  sulfurique  SO'H2  dans  lequel 
.un  atome  d’oxygène  est  remplacé  par  un  atome  de  soufre  SS03H2.  Pour  éviter  les 

confusions,  nous  conserverons  le  nom  d’acide  hydrosulfureux  donné  par 

AI.  Schutzenberger  îi  l’acide  S02fl2  et  nous  appliquerons  indifféremment  les  noms 

d’hyposulfureux  ou  de  thiosulfurique  à l’acide  S203H2  et  nous  étudierons  cet  acide 

en  tète  des  acides  thioniques. 
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par  la  combustion  du  soufre  et  par  le  grillage  des  pyrites.  C’est  le 
Procédé  utilisé  dans  l’industrie.  Mais  on  l’obtient  aussi  par  la 
léduction  de  1 acide  sulfurique  et  c’est  toujours  à ce  moyen  que 
1 on  a recours  dans  les  laboratoires  pour  le  préparer;  nous  nous 
bornerons  à indiquer  ici  les  procédés  de  réduction  les  plus  fré- 
quemment employés  et  nous  reviendrons  plus  loin,  en  nous  occu- 
pant de  la  fabrication  de  1 acide  sulfurique,  sur  les  dispositions 
adoptées  pour  utiliser  le  gaz  sulfureux  produit  parla  combustion  du 
soufre  ou  des  sulfures. 

Les  agents  que  l’on  emploie  pour  réduire  l’acide  sulfurique 
sont  certains  métaux,  principalement  le  mercure  ou  le  cuivre. 
L argent  agit  de  même  et,  en  général,  les  métaux  qui  ne  décom- 
posent 1 acide  sulfurique  qu’à  chaud.  Le  zinc  qui  décompose  à 
froid  1 acide  sulfurique  étendu,  avec  dégagement  d’hydrogène, 
agit  sur  l’acide  concentré  et  chaud  en  produisant  de  l’acide  sul- 
fureux. On  a recours  aussi  fréquemment  au  charbon,  qui  fournit 
le  gaz  sulfureux  mélangé  «d’acide  carbonique,  ou  au  soufre  qui, 
comme  les  métaux,  donne  le  gaz  sulfureux  pur. 

1°  Préparation  par  le  cuivre  ou  par  le  mercure.  — L’action  de 
ces  métaux  sur  l’acide  sulfurique  a lieu  d’après  l’équation 

2S04H2  + Hg  = S04Hg-(-S02  + 2H20. 

On  introduit  le  métal  dans  un  ballon  muni  d’un  tube  de 
dégagement  et  l’on  chauffe  jusqu’à  ce  que  le  gaz  commence  à se 
dégager,  puis  on  modère  la  chaleur  pour  régulariser  le  dégage- 
ment gazeux.  Avec  le  cuivre,  qu’on  emploie  sous  la  forme  de 
tournures,  le  dégagement  peut  se  faire  très  tumultueusement  si 
l’on  ne  règle  pas  la  chaleur  quand  il  commence  à se  produire;  ce 
premier  moment  doit  donc  être  surveillé  avec  soin,  mais  une 
fois  la  réaction  établie,  elle  se  poursuit  régulièrement  et  avec  tran- 
quillité. Avec  le  mercure,  l’attaque  se  fait  dès  le  début  beaucoup 
plus  régulièrement. 

2°  Préparation  par  le  soufre.  — Ce  procédé,  surtout  applicable 
lorsque  l’on  veut  préparer  de  grandes  quantités  d’anhydride  sul- 
fureux, est  fondé  sur  la  réaction  suivante  : 

2S04H2  -f-  S ==  3S02  + 2H20. 

D’abord  proposé,  par  Melsens,  il  a été  appliqué  en  grand  par 
M.  R.  Pietet  pour  la  fabrication  de  l’anhydride  sulfureux  liquéfié. 


PROPRIÉTÉS  DE  L’ANHYDRIDE  SULFUREUX. 
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On  introduit  le  soufre  avec  l’acide  sulfurique  concentré  dans  une 
cornue  en  fonte  que  l’on  chauffe  jusque  vers  le  point  d’ébullition 
de  l’acide  sulfurique  (les  bouteilles  en  fer  dans  lesquelles  on 
transporte  le  mercure  peuvent  très  bien  servir  à cet  usage  en  les 
munissant  d’un  tube  de  fer  servant  de  tube  de  dégagement).  Le 
dégagement  de  gaz  est  très  régulier  et  s’arrête  dès  que  la  tempé- 
rature s’abaisse,  de  sorte  que  l’appareil  peut  fonctionner  à vo- 
lonté. 

3°  Préparation  par  le  charbon.  — Ce  procédé,  certainement  le 
plus  facile,  est  toujours  employé  lorsque  le  gaz  carbonique,  dégagé 
en  même  temps  que  le  gaz  sulfureux,  est  sans  inconvénient,  comme 
pour  la  préparation  de  la  solution  d’anhydride  sulfureux  ou  des 
sulfites.  La  réaction  a lieu  dans  un  ballon  où  l’on  introduit  l’acide 
sulfurique  concentré  et  des  fragments  de  charbon  de  bois  : 

2S04H2  -t-  G = GO-  — !—  2S02  + 2H20. 


La  réaction  a lieu  très  régulièrement;  le  gaz  dégagé  doit,  comme 
dans  la  plupart  des  cas  précédents,  passer  à travers  un  flacon  la- 
veur contenant  de  l’eau,  ou  de  l’acide  sulfurique  si  le  gaz  doit  être 
sec,  pour  retenir  l’acide  sulfurique  entraîné  mécaniquement. 

Le  gaz  sulfureux,  étant  très  soluble  dans  l’eau,  doit  être  re- 
cueilli sur  la  cuve  à mercure  ou  par  déplacement  d’air. 

244.  Propriétés  physiques.  — L’anhydride  sulfureux  est  un 
gaz  incolore,  doué  d’une  odeur  suffocante,  qui  provoque  la  toux. 
Il  est  2,211  fois  plus  dense  que  l’air  et  un  litre  à 0°  et  760mm  de 
pression  pèse  2gr,889.  L’eau  en  dissout  près  de  80  fois  son  volume 
à 0°  et  50  fois  son  volume  à 15°  ; la  solution  possède  l’odeur  du 
gaz  et  abandonne  en  totalité  celui-ci  par  l’ébullition.  Il  est  aussi 
très  soluble  dans  l’alcool. 

L’anhydride  sulfureux  se  liquéfie  à — 10°  sous  la  pression  ordi- 
naire; aussi  l’ob tient-on  aisément  liquide  en  le  dirigeant  à travers 
un  tube  condensateur  refroidi  par  un  mélange  de  glace  et  de  sel 
(fig.  106)  ; mais  il  faut  que  le  gaz  soit  pur.  L’anhydride  liquide  est  in- 
colore, mobile,  de  1,49  de  densité  à — 20°.  Il  bout  à — 8°(Is.  Pierre,  à 
— 1 0°  d’après  Régnault)  et  se  concrète  à — 75°.  Sa  tension  de  vapeur 
à 0°  est  de  1 ,165mm  et  à20°dc2,462mra  de  mercure.  Il  s’évapore  rapide- 
ment sous  la  pression  ordinaire  en  absorbant  beaucoup  de  chaleur; 
si  l’on  y fait  passer  un  courant  d’air  sec  l’abaissement  de  tempé- 
rai urc  peut  aller  à — 60°;  dans  le  vide  il  produit  un  froid  de  — 68°. 
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L expérience  suivante  met  cet  abaissement  de  température  en 
évidence;  dans  une  éprouvette  en  verre,  supportée  par  un  flacon 
dans  lequel  on  introduit  du  chlorure  de  calcium  sec  afin  qu'il  ne 


Fig.  106. 


puisse  pas  se  former  de  givre  sur  la  paroi  extérieure,  on  introduit 
anhydride  sulfureux  liquide  et  du  mercure,  ou  bien  on  place 
ce  dernier  dans  un  tube  plus  étroit  plongeant  dans  l’anhydride 

liquide  (fig.  107),  puis  à l'aide  d’un 
soufflet  on  fait  passer  un  courant  d’air 
dans  celui-ci  ; le  mercure  ne  tarde  pas 
à se  solidifier.  Le  tube  intérieur  peut 
aussi  servir  à liquéfier  d’autres  gaz,  le 
gaz  ammoniac  par  exemple,  qu’on  y fait 
arriver  lentement  pendant  l’évaporation 
de  l’anhydride  sulfureux. 

Lorsqu’on  verse  l’anhydride  sulfu- 
reux dans  un  verre  contenant  de  l’eau, 
une  partie  se  volatilise  et  abaisse  assez 
Fig.  107.  la  température  de  l’eau  pour  la  faire 

congeler.  L’expérience  suivante  est  en- 
core plus  frappante.  Si  l’on  verse  de  l’anhydride  sulfureux  liquide 
dans  une  capsule  de  platine  chauffée  au  rouge,  il  y prend  l’état 
globulaire  ; en  y projetant  alors  une  certaine  quantité  d’eau  on  fait 
cesser  cet  état  et  l’anhydride  sulfureux  se  volatilise  subitement 
et  provoque  la  congélation  de  l’eau  ajoutée. 

M.  R.  Pictet  a utilisé  le  pouvoir  réfrigérant  de  l’anhydride, 
sulfureux  pour  la  fabrication  industrielle  de  la  glace.  L’anhydride 
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•sulfureux  liquide  se  conserve  facilement  dans  des  siphons  ana- 
logues aux  siphons  d’eau  de  Seltz,  ou  bien  dans  des  tubes  scellés 
à la  lampe  ou  munis  d'un  robinet  en  verre. 

L’anhydride  liquide  dissout  beaucoup  de  corps  tels  que  l’iode, 
le  phosphore;  il  se  mélange  à la  benzine,  au  chloroforme,  etc. 

245.  Propriétés  chimiques.  — L’anhydride  sulfureux  sec  ne 
rougit  pas  le  papier  bleu  de  tournesol,  ce  qui  a lieu  en  présence 
de  l’eau.  Il  éteint  instantanément  les  corps  en  combustion,  aussi 
s’en  sert-on  pour  éteindre  les  feux  de  cheminée,  en  brûlant  du 
soufre  au  bas  de  la  cheminée,  puis  interceptant  l'accès  de  l’air.  Il 
agit  néanmoins  comme  comburant  à l’égard  de  certains  métaux 
en  leur  cédant  de  l’oxygène  : le  potassium  y brûle  en  donnant  du 
polysulfure,  du  sulfate  et  de  l’hypo sulfite  ; l'étain  s’y  enflamme  à 
une  température  modérée  en  donnant  du  sulfure  d’étain  et  de 
l’anhydride  stannique.  L’hydrogène  le  décompose  au  rouge  en 
donnant  de  l’eau  et  du  soufre. 

L'anhydride  sulfureux  est  incombustible;  néanmoins  il  s’unit 
directement  à l'oxygène  en  présence  de  la  mousse  de  platine 
légèrement  chauffée.  Il  peut  aussi  enlever  de  l’oxygène  à beau- 
coup de  peroxydes  qu’il  convertit  en  sulfates  et  réagit  sur  les 
oxydes  supérieurs  de  l’azote. 

Il  se  se  comporte  comme  un  radical  diatomique  et  peut  s’unir 
à 2 atomes  de  chlore,  comme  à 1 atome  d’oxygène,  en  donnant  le 
chlorure  de  sulfuryle  S02C12  (voir  plus  loin)  et  Y oxyde  de  sulfuryle 
ou  anhydride  sulfurique  S02.0. 

Action  de  la  chaleur  et  de  l’électricité.  — L’anhydride  sul- 
fureux est  décomposé  par  l’étincelle  en  soufre  et  oxygène,  dont 
une  partie  se  porte  sur  l’anhydride  non  décomposé  pour  donner  de 
l’anhydride  sulfurique.  La  chaleur  agit  de  même  et  si  l’on  fait 
passer,  comme  l’a  fait  H.  Sainte-Glaire  Deville,  de  l’anhydride 
sulfureux  à travers  un  tube  de  porcelaine  chauffé  à 1,200°,  mais 
traversé  suivant  son  axe  par  un  tube  de  laiton  argenté  dans 
lequel  circule  un  courant  d’eau  froide  : la  paroi  du  tube  métallique 
se  trouve  noircie  par  du  sulfure  d’argent  en  même  temps  que  re- 
couvert d’une  couche  d’anhydride  sulfurique.  D’après  MM.  Langer 
et  Meyer,  la  densité  de  l’anhydride  sulfureux  n’est  pas  modifiée, 
même  à 1,700°;  ce  gaz  n’éprouverait  donc  pas  de  dissociation.  Le 
résultat  observé  par  Deville  s’expliquerait  alors  par  l’action  du 
métal. 
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246.  Composition  de  l’anhydride  sulfureux.— Lorsqu’on 
biulc  du  soufre  dans  un  volume  limité  d’oxygène,  ce  volume  ne 
change  pas;  1 anhydride  sulfureux  renferme  par  conséquent  son 
propre  volume  d’oxygène.  Si  donc  de  la  densité  du  gaz  sulfureux 
31,95  on  retranche  celle  de  l’oxygène  15,96,  on  trouve  15,99  qui  est 
la  moitié  de  la  densité  de  vapeur  du  soufre,  c’est-à-dire  la  moitié  du 
poids  de  1 atome,  donc  1 atome  de  soufre  est  uni  à 2 atomes  d’oxy- 
gène et  la  molécule  de  l’anhydride  sulfureux  est  bien  représentée 
pai  SO  , qui  occupe  2 volumes  comme  l’oxygène  qu’il  renferme. 


ACIDE  SULFUREUX.  — SO^.H'. 

247.  L’existence  de  ce  composé  peut  être  admise  dans  la  solu- 
tion aqueuse  d’anhydride  sulfureux,  mais  c’est  évidemment  un 
acide  très  instable,  car  les  agents  déshydratants  enlèvent  avec 
la  plus  grande  tacilité  1 humidité  à l’anhydride  sulfureux.  En  re- 
froidissant à 0°  une  solution  saturée  de  gaz  sulfureux  tout  en 
continuant  à y faire  passer  ce  gaz,  Isid.  Pierre  a obtenu  des 
cristaux  orthorhombiques , fusibles  à + 4°  et  se  décomposant 
alors  en  abandonnant  leur  gaz;  ces  cristaux  ont  pour  composi- 
tion S02+9IF0  ou  S03H2+8IP0. 

Réactions  de  l’acide  sulfureux.  — Actions  réductrices.— L’acide 
sulfureux  est  beaucoup  plus  oxydable  que  son  anhydride  et  il 
se  transforme  rapidement  en  acide  sulfurique  au  contact  de  l’air, 
ce  qu  on  constate  aisément  en  ajoutant  du  chlorure  de  baryum  et 
de  l’acide  chlorhydrique  à la  solution,  aussi  faut-il  préparer 
celle-ci  en  employant  de  l’eau  purgée  d’air  par  l’ébullition.  Le 
chlore,  l’iode  produisent  immédiatement  cette  oxydation  : 

S03H2  4-  H2  O + 12  = SO  '>H2  + 2IH. 

C’est  un  agent  réducteur  énergique  ; il  décolore  instantanément 
une  solution  de  permanganate  de  potassium  : 

2Mn04K-|-  5S03H2  — S04K2  + 2S04Mn  + 2S04H2  -f-  3H20 

et  transforme  le  bichromate  de  potassium,  dont  la  solution  est 
orangée,  en  sulfate  chromique  vert  et  sulfate  de  potassium.  Il 
ramène  les  sels  ferriques  à l’état  de  sels  ferreux. 

Il  se  combine  directement  au  bioxyde  de  plomb  pour  donner  du 
sulfate  de  plomb.  Il  agit  de  même  sur  le  peroxyde  de  manganèse 
à chaud  ; mais  à froid,  il  donne  de  Y hyposiilfate  de  manganèse. 

Une  des  réactions  les  plus  sensibles  à l’acide  sulfureux  est  celle 
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qu’il  exerce  sur  l’acide  iodique.  Il  met  l’iode  de  cet  acide  enc 
liberté  et,  s’il  est  en  excès,  il  est  oxydé  par  l’iode  libre  : 

1°  2I03H  + 5S03II2  = 5SO'4H2  + H20  + 12 

2°  I2  H-  S03H2  H-  H20  = S04H2  + 2IH. 

Si  l’on  ell’ectue  la  réaction  en  présence  d’empois  d’amidon,, 
celui-ci  sera  bleui,  mais  la  coloration  disparaîtra  de  nouveau, 
par  un  excès  d’acide  sulfureux.  Pour  appliquer  cette  réaction 
la  recherche  de  l’acide  sulfureux  dans  un  mélange  gazeux,  on. 
prépare  des  bandes  de  papier  imprégnées  d’amidon  et  d’acide- 
iodique,  qu’il  faut  humecter  d’eau  au  moment  de  s’en  servir. 

La  réaction  de  l’iode  libre  peut  servir  au  titrage  de  l’acide  sul- 
fureux, si  l’on  emploie  une  solution  titrée  d’iode  (235). 

Action  des  agents  réducteurs.  — L’acide  sulfureux  peut  être 
réduit  en  totalité  ou  en  partie  dans  diverses  circonstances.  L’hy- 
drogène naissant  le  convertit  en  hydrogène  sulfuré 

S03H2  + 3H2  = H2S  + 3H20. 

Il  suffit  de  verser  de  l’acide  sulfureux  dans  un  verre  contenant 
du  zinc  et  de  l’acide  sulfurique  pour  constater  que  l’hydrogène- 
dégagé  contient  de  l’hydrogène  sulfuré,  en  lui  présentant  un. 
papier  imprégné  d’acétate  de  plomb. 

Le  chlorure  stanneux  acide  réagit  sur  l’acide  sulfureux  en. 
donnant  du  chlorure  stannique  et  du  sulfure  d’étain  : 

4SnCl2  + 4 H Cl  + S03H2  = 3SuCl4  + SnS  + 3H20. 

On  observe  en  même  temps  un  dépôt  de  soufre  et  un  déga- 
gement d’hydrogène  sulfuré. 

En  faisant  bouillir  une  solution  d’acide  sulfureux  avec  de  l’acide- 
chlorhydrique  en  présence  d’une  lame  d’argent  ou  de  cuivre,, 
celle-ci  se  recouvre  d’une  couche  de  sulfure. 

L’acide  hypophosphoreux  réduit  l’acide  sulfureux  en  en  sépa- 
rant le  soufre. 

Le  zinc  se  dissout  dans  l’acide  sulfureux  sans  dégagement  de 
gaz,  en  le  transformant  en  acide  hydrosulfureux  ; le  cadmiun  agit 
de  même. 

Actions  décolorantes.  — L’acide  sulfureux  décolore  beaucoup 
de  substances  végétales,  mais  généralement  sans  les  détruire. 
Des  violettes  que  l’on  plonge  dans  une  solution  d’acide  sulfureux 
deviennent  complètement  blanches;  mais  il  suffit  de  chasser 
I.  — Chimie  minérale.  24 
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I acide  sulfureux  ou  do  le  neutraliser  pour  faire  reparaître  la 
couleur,  modifiée  seulement  par  l’acidité  ou  J’alcalinité  du 
réactif;  si  Ion  plonge  les  violettes  décolorées  dans  l’acide 
sulfurique  dilué  elles  deviennent  rouges;  dans  l’ammoniaque, 
elles  verdissent  On  admet  que  l’acide  sulfureux  forme  avec  les 
matières  colorantes  des  combinaisons  instables  incolores.  L’acide 
sulfureux  décolore  ainsi  le  vin,  le  jus  des  fruits.  Le  tournesol  est 
seulement  rougi  et  l’indigo  n’éprouve  aucune  modification. 

248.  Applications.  — Nous  avons  déjà  signalé  l’emploi  fait 
par  M.  R.  Pictet  de  l’anhydride  sulfureux  liquéfié  pour  la  fabrication 
de  la  glace.  La  disposition  très  ingénieuse  adoptée  par  M.  Pictet 
consiste  à soumettre  le  gaz  sulfureux  à une  pression  de  3 atmo- 
sphères dans  un  récipient  plongeant  dans  un  bain  incongélable  de 
chlorure  de  magnésium  ou  de  glycérine  étendue  d’eau  dans 
lequel  on  introduit  les  vases  contenant  l’eau  à congeler.  Un  jeu 
de  pompes  aspirantes  et  foulantes  détermine  la  volatilisation  de 
l'anhydride  sulfureux  et  le  comprime  dans  un  autre  réservoir 
semblable,  de  sorte  que  la  dépense  en  anhydride  sulfureux  est 
théoriquement  nulle. 

L’acide  sulfureux  est  un  antiseptique  puissant,  qui  empêche  la 
fermentation  et  la  putréfaction,  on  a proposé  son  emploi  ou  celui 
des  sulfites  pour  la  conservation  de  la  viande.  Il  est  pour  la  même 
cause  employé  comme  désinfectant  et  la  thérapeutique  l’utilise  en 
fumigations  pour  détruire  ïaearus  de  la  gale. 

Le  soufrage  des  tonneaux,  consistant  à y brûler  une  mèche  sou- 
frée avant  d’y  introduire  du  vin  ou  autres  liquides  fermentés, 
a pour  but  d’anéantir  les  germes  de  fermentations  acétique  ou 
autres. 

L’action  décolorante  de  l’acide  sulfureux  est  utilisée  pour  le 
blanchiment  de  la  laine,  de  la  soie,  de  la  paille,  de  la  gélatine,  etc. 

Les  substances  à blanchir  sont  suspendues  mouillées  dans  de 
grandes  chambres  où  brûle  du  soufre;  on  les  expose  alors  à 
l’air  et  on  les  lave. 

On  y a recours  aussi  pour  enlever  les  taches  de  fruits  sur  les 
étoffes;  il  suffit  pour  cela  de  brûler  une  allumette  soufrée  au- 
dessous  du  tissu  que  l’on  a mouillé  puis  de  le  laver  pour  enlever 
l’acide  en  excès  et  la  matière  décolorée. 

L’acide  sulfureux  est  aussi  employé  comme  antichlore , c'est-à 
dire  pour  détruire  la  petite  quantité  de  chlore  restant  après 
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l’emploi  cle  celui-ci  comme  agent  de  blanchiment,  notamment  de 
la  pâte  à papier. 

249-  Sulfites.  — L’acide  sulfureux  S03H2  ou  SO(OH)2  est  un 
acide  bibasique;  cette  dernière  formule  en  fait  l'hydrate  d’un 
radical  qu’on  a nommé  thionyle  et  dont  nous  décrirons  plus  loin 
le  chlorure. 

Il  peut  donner  naissance  à des  sels  neutres  SO(ONa)2  ou 
SO(ü2Ga)  et  à des  sels  acides  ou  bisulfites , SO^q^  ainsi  qu’à 


des  sels  mixtes  SO 


ONa 

OAg- 


On  connaît  également  des  anhydrosul fîtes  ou  mètasul fîtes  S203RJ 
ou  S03R2.S02  (voir  Potassium). 


Les  sulfites  alcalins  neutres  sont  seuls  facilement  solubles 
dans  l’eau  ainsi  que  le  sulfite  de  magnésium;  les  sulfites  alcalino- 
terreux  neutres  sont  très  peu  solubles  dans  l’eau,  mais  solubles 
dans  les  acides  et  dans  un  excès  d’acide  sulfureux.  Les  autres 
sont  peu  solubles  ou  insolubles. 

On  obtient  les  bisulfites  alcalins  en  saturant  d’acide  sul- 
fureux une  solution  d’alcalis  caustiques  ou  carbonatés.  Les 
sulfites  neutres  se  produisent  lorsqu’on  sature  les  sulfites  acides 
par  une  quantité  d’alcali  égale  à celle  qu’on  a employée  pour  les 
obtenir. 

Les  subites  neutres  sont  inodores;  les  bisulfites,  qui  possèdent 
déjà  à la  température  ordinaire  une  tension  de  dissociation  assez 
notable,  ont  au  contraire  une  forte  odeur  d’acide  sulfureux.  Les 
uns  et  les  autres  possèdent  les  propriétés  réductrices  de  l’acide 
et  sont  facilement  convertis  en  sulfates.  r 

Les  sulfites  ont  une  grande  analogie  avec  les  carbonates  et 
offrent  avec  eux  de  nombreux  cas  d’isomorphisme. 

Chauffés  au  rouge,  au  contact  de  l’air,  ils  tendent  à se  trans- 
former en  sulfates  et  subissent  alors  la  même  décomposition 
que  ceux-ci.  Chauffés  à l’abri  de  l’air,  ils  donnent  du  sulfate 
et  du  sulfure  ou  bien  de  l’anhydride  sulfureux  et  de  l’oxyde  mé- 
tallique. 

On  reconnaît  les  sulfites  par  l’action  des  acides  chlorhydrique 
ou  sulfurique,  qui  dégagent  du  gaz  sulfureux  caractérisé  par  son 
odeur,  ainsi  que  par  les  réactions  réductrices  signalées  pour 
l’acide  sulfureux  lui-même. 
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CHLORURE  DE  THIONYLE.  — SOC12. 

Dons,  vit  i*.  — 59,34. 

250.  C’est  le  chlorure  de  l’acide  sulfureux;  on  l’obtient  en 
faisant  passer  un  courant  d’anhydride  sulfureux  sur  le  perchlo- 
rure  de  phosphore  (H.  Scliitï),  ou  bien  en  traitant  un  sulfite  par 
l’oxychlorure  de  phosphore  (Carius)  : 

3$0JCa  + 2POC13  .=  (P04)2Ca3  H-  3SOC12. 

Wurtz  l’a  obtenu  synthétiquement  en  dirigeant  des  vapeurs 
d’anhydride  hypochloreux  à travers  une  solution  de  soufre  dans 
le  chlorure  de  soufre  refroidi  à — 10°. 

C’est  un  liquide  incolore,  très  réfringent,  fumant  à l’air,  d’une 
odeur  piquante  et  bouillant  à 78°;  densité  à 0°=  1,675  (Wurtz). 
Il  est  décomposé  par  l’eau,  comme  tous  les  chlorures  d’acides  : 

SOC12  + 4H20  = SO(OH)2  + 2HC1. 

Le  gaz  ammoniac  sec  le  convertit  en  un  corps  blanc,  pulvérulent, 
mélange  de  sel  ammoniac  et  de  thionamide  SO(ÀzH2)2  : 

SOC12  + 2AzH3  = SO(AzH2)2  + 2AzH*CI. 

L’eau  bouillante  convertit  la  thionamide  en  sulfite  d’ammonium 
SO(OAzH4)2. 

On  obtient  un  composé  intermédiaire  entre  l’acide  sulfureux 
et  la  thionamide,  Y acide  thionamique  SOc^yzpp  , qui  est  une  subs- 
tance cristalline  et  volatile,  en  faisant  agir  le  gaz  ammoniac  sur 
l’anhydride  sulfureux  en  excès  : 

so.o+AzH>=s«^H, 

Avec  un  excès  d’ammoniaque,  on  obtient  le  thionamate  d’ammo- 
nium SO(AzH2)(OAzH4),  sel  volatil  et  déliquescent. 

ACIDE  HYDROSULFUREUX.  — S02H2. 

251-  Ce  composé  intéressant  a été  découvert  par  M.  Schut- 
zenberger.  Il  n’a  été  isolé  à l’état  de  liberté  qu’en  solution  et  ses 
sels  sont  extrêmement  oxydables. 

On  connaissait  depuis  longtemps  ce  fait  que  le  fer  et  le  zinc  se 
dissolvent  dans  l’acide  sulfureux  sans  dégagement  de  gaz  et  on 
pensait  que  le  produit  de  la  réaction  est  un  hyposulfite,  ce  qui  est 
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le  cas  en  effet  lorsque  l'action  se  prolonge  trop  longtemps. 
Scliœnbein  avait  reconnu  en  outre  que  l’acide  sulfureux  ainsi 
traité  a acquis  la  propriété  de  décolorer  l’indigo  qu’il  transforme 
en  indigo  blanc. 

Dès  que  le  zinc  est  pendant  un  instant  en  présence  de  l’acide 
sulfureux,  celui-ci  se  colore  en  jaune,  ce  qui  est  la  couleur  de 
l'acide  liydrosulfureux  libre.  On  obtient  de  môme  une  solution 
jaune,  plus  foncée,  lorsqu’on  traite  l’hydrosulfite  de  sodium  par 
l'acide  sulfurique.  L’action  du  zinc  sur  l’acide  sulfureux  s’exprime 
par  l’équation 

2S03H2  + Zn  — S03Zn  + S02H2  + H20 . 


La  formule  de  l’acide  liydrosulfureux  est  justifiée  par  son  pou- 
voir réducteur.  Si  l’on  mesure  ce  pouvoir  réducteur  par  une  solu- 
tion titrée  de  permanganate  de  potassium,  on  reconnaît  qu’après 
l’action  du  zinc,  ce  pouvoir  est  exactement  1 1/2  fois  celui  de 
l’acide  sulfureux  lui-même.  En  effet,  les  deux  molécules  d’acide 
sulfureux  en  réaction  exigent  deux  atomes  d’oxygène  pour  être 
converties  en  acide  sulfurique;  la  réaction  terminée,  la  molécule  de 
sulfite  de  zinc  exige  un  atome  d'oxygène  et  l’acide  hydrosulfureux 
deux  atomes,  soit  en  tout  1 1/2  fois  plus  que  l’acide  sulfureux. 
On  prépare  Y hydro  sulfite  de  sodium , auquel  M.  Schutzenberger 

a reconnu  la  formule  S02NaH=SO^^ga  (1),  en  introduisant  de 

la  tournure  de  zinc  dans  une  solution  de  bisulfite  de  sodium, 
concentrée  et  froide  : 


3S03NaH  + Zn  = S03Zn.S03Na2  + S02NaH  + H20. 

Il  se  dépose  des  cristaux  de  sulfite  double  de  zinc  et  de  sodium, 
tandis  que  l’hydrosulfite  reste  dissous.  On  verse  cette  solution 
dans  trois  fois  son  volume  d’alcool,  qui  précipite  une  nouvelle 
quantité  du  sel  double,  puis  la  solution  claire  est  siphonnée,  en 
évitant  le  plus  possible  le  contact  de  l’air,  et  abandonnée  à elle- 
même  ; l’hydrosulfite  se  dépose  bientôt  en  une  bouillie  d’ai- 
guilles incolores  et  feutrées,  qu’on  sèche  dans  le  vide.  Une  fois 
sec  il  est  devenu  beaucoup  moins  altérable. 

Un  autre  mode  de  formation  très  remarquable  de  l’hydrosulfîte 
de  sodium  est  l’électrolyse  d’une  solution  de  bisulfite.  On  intro- 

(!.'  Analogue  a la  constitution  des  hypophosphites.  — M.  Hernthscn  assigne  à*  ce 
sel  la  composition  S204Na2. 
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(luit  ce  sel  dans  un  vase  poreux  placé  dans  de  l’acide  sulfurique 
étendu  et  on  le  met  en  communication  avec  le  pôle  négatif  d’une 
pile,  l’électrode  positive  plongeant  dans  le  vase  extérieur.  Au 
bout  de  très  peu  de  temps  on  peut  constater  la  présence  de  l’hy- 
drosulfite  à l’aide  d’une  des  réactions  citées  plus  bas.  La  produc- 
tion de  ce  sel  au  pôle  négatif  a lieu  dans  ce  cas  d’après  l’équation 
très  simple  (P.  Schutzenberger)  : 


S03NaH  + H2  = S02NaH  -f  li20. 

L’électrolyse  d'une  solution  d’acide  sulfureux  donne  au  pôle 
négatif  de  l’acide  liydrosulfureux  tandis  qu'il  y a production 
d’acide  sulfurique  au  pôle  positif  (Guérout). 

La  solution  d’hydrosulfite  de  sodium  s’échauffe  au  contact  de 
l’air  en  se  transformant  en  sulfite  acide  et  est  douée  comme  l’acide 
lui-même  de  propriétés  réductrices  ou  hydrogénantes  énergiques. 

Elle  décolore  instantanément  une  solution  d’indigo  bleu  et 
réduit  à l’état  métallique  les  sels  d’argent,  de  mercure,  de  cuivre. 
Avec  le  sulfate  de  cuivre  on  obtient  même,  si  ce  sel  n’est  pas  en 
excès,  un  précipité  d’bydrure  de  cuivre  CirIP. 

En  ajoutant  un  lait  de  chaux  à la  solution  d’hydrosulfite  mono- 
sodique,  on  obtient  une  solution  contenant  sans  doute  un  sel 
bimétallique,  qui  est  moins  altérable  à l’air. 

L’hydrosulfite  de  sodium  tend  à se  décomposer  spontanément 
et  à se  convertir  en  thiosulfate  : 


2S02NaH  = S203Na2  + H20. 


L’acide  libre  éprouve  la  même  transformation,  seulement, 
comme  l’acide  thiosulfurique  (hyposulfureux)  formé  est  très  ins- 
table, il  y a formation  d’acide  sulfureux  et  de  soufre  libre  : 

S203H2  = S03H2  -h  S. 


L’hydro sulfite  de  sodium  peut  servir  au  dosage  de  l’oxygène 
libre  (96).  Il  est  aussi  employé  dans  la  teinture  en  indigo 
(Schutzenberger  et  de  Lalande). 

SESQUIOXYDE  DE  SOUFRE.  — S203. 

252.  En  chauffant  de  l’acide  sulfurique  fumant  avec  du  soufre, 
il  se  colore  en  bleu,  comme  l’a  constaté  Bucliolz  en  1804;  un  peu 
pins  lard  F.  C.  Vogcl  fit  voir  que  l’anhydride  sulfurique  s’unit 
au  soufre  en  donnant  le  même  produit.  Le  corps  bleu  ainsi  formé 
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est,  d’après  M.  R.  Weber,  du  sesquioxyde  de  soufre.  Pour  l’ob- 
tenir, on  ajoute  par  petites  portions  de  la  fleur  de  soufre  à de 
l’anhydride  sulfurique  fondu  et  maintenu  vers  15°.  Le  soufre  se 
liquéfie  rapidement  en  gouttelettes  bleues  qui  se  concrèlent  sans 
se  dissoudre  dans  l’excès  d’anhydride. 

Le  sesquioxyde  de  soufre  est  une  masse  cristalline,  ressemblant 
à la  malachite,  qui  se  dédouble  lentement  à froid,  rapidement  à 
chaud,  en  soufre  et  anhvdride  sulfureux  : 

2S2CH  = 3S02  + S. 

Il  se  dissout  dans  l’acide  sulfurique  fumant  avec  une  couleur 
bleue  qui  passe  au  vert  puis  au  brun  par  l’addition  d’acide  sul- 
furique ordinaire.  L’eau  le  décompose  en  donnant  du  soufre  et 
les  acides  sulfurique,  sulfureux  et  hyposulfureux. 

ANHYDRIDE  SULFURIQUE.  — SCP 

% 

Dens.  vap.  — 33,93. 

253.  Formation.  Préparation.  — L’anhydride  sulfurique 
(ou  acide  sulfurique  anhydre)  se  produit  en  petite  quantité  dans 
la  combustion  du  soufre  dans  l’oxygène  sec.  Il  se  forme  plus 
abondamment  lorsqu’on  dirige  sur  de  la  mousse  de  platine  ou 
de  la  ponce  platinée  (1),  légèrement  chauffée  dans  un  tube,  un 
courant  d’anhydride  sulfureux  et  d’oxygène  secs;  sa  présence  se 
manifeste  par  l’ apparition  de  fumées  blanches.  On  peut  remplacer 
le  platine  par  l’oxyde  de  cuivre,  l’oxyde  ferrique  ou  le  sesqui- 
oxyde de  chrome  (Wœhler). 

L’anhydride  sulfurique  se  rencontre  dans  l’acide  sulfurique 
fumant  (acide  de  Saxe  ou  de  Nordhausen),  soit  dissous,  soit  en 
combinaison  instable,  et  peut  facilement  en  être  chassé  par  la 
chaleur.  L’acide  sulfurique  fumant  est  obtenu  lui-même  en  sou- 
mettant à la  calcination  le  sulfate  de  fer  oxydé  à l’air  et  trans- 
formé en  sulfate  ferrique  basique  (S0'")2(Fe20)  ou  Fc203.2S03.  Si 
celui-ci  était  complètement  sec,  il  devrait  donner  directement  l’an- 
hydride, comme  l’avait  déjà  reconnu  Basile  Valentin.  Bernhardt 
décrit  en  1775  sa  préparation  et  le  nomme  sal  volatile  olei  vitrioli. 

C’est  de  l’acide  sulfurique  fumant  qu’on  retire  l’anhydride  dans 
les  laboratoires;  il  suffit  pour  cela  de  chauffer  doucement  l’acide 

(1)  On  obtient  la  pierre  ponce  platinée  en  imprégnant  des  fragments  de  pierre 
ponce  de  chlorure  de  platine,  puis  les  soumettant  à la  calcination. 
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sulfurique  fumant  dans  une  cornue  dont  le  col  s’engage  dans  un 
Iballon  refroidi  par  de  la  glace  et  bien  sec,  dans  lequel  se  condensent 

• à 1 état  liquide  ou  sous  forme  cristalline  les  fumées  d’anhydride. 
iLe  dégagement  de  l’anhydride  commence  vers  40°. 

La  calcination  à une  température  élevée  de  l’anhydrosulfate  de 
•sodium  S207Na2,  obtenu  en  fondant  le  sulfate  acide  S04NaH 
fournit  également  de  l’anhydride  et  un  résidu  de  sulfate  neutre. 
'Comme  ce  dernier  reproduit  facilement  le  sulfate  acide  et  par  suite 
1 anhydrosulfate,  on  trouve  là  un  moyen  pour  obtenir  en  grand 
l’anhydride  sulfurique. 

D autres  sulfates  (d’antimoine,  de  bismuth)  fournissent  de  même 
d'anhydride  sulfurique  par  leur  calcination. 

L’anhydride  sulfurique  se  produit  encore  lorsqu’on  traite  l’acide 
•sulfurique  concentré  par  l’anhydride  phosphorique,  qui  se  con- 
vertit en  acide  métaphosphorique 

t 

SCéH-  + P205  — SO3  4-  2POaH. 

254.  Propriétés.  — L’anhydride  sulfurique  cristallise  en 
masses  asbestoïdes  incolores  et  brillantes;  néanmoins  il  est  fré- 
quemment coloré  en  brun  par  une  trace  de  matière  organique. 
;Récemment  préparé  il  fond,  d’après M.  Marignac,  à-h  18°  et  se  mo- 
difie à la  longue,  pour  ne  fondre  que  vers  100°.  Il  y aurait  là  un 
cas  d’isomérie  ou  de  polymérie,  comme  l’admet  aussi  M.  Schultz- 
Sellack;  mais  d’après  les  observations  de  M.  R.  Weber,  il  n'en 
•est  pas  ainsi  et  les  différences  observées  dans  les  points  de  fusion 
'tiennent  à la  présence  d’une  petite  quantité  d’eau,  ou  plutôt  d’acide 
sulfurique.  Suivant  cet  auteur,  l’anhydride  sulfurique  fond  à 
-h  14°, 8 en  un  liquide  incolore  et  mobile  qui  se  prend  en  longs 
•cristaux  prismatiques  par  le  refroidissement.  La  densité  des  cris- 
taux est  égale  à 1,9546.  L’anhydride  fondu  a pour  densité  1,97 
•à  20°  et  possède  de  25  à 45°  un  coefficient  de  dilatation  égal 
.à  0,0027,  soit  les  3/4  de  celui  des  gaz. 

* L’anhydride  sulfurique  bout  à 46°, 2 et  sa  tension  de  vapeur  est 
■considérable  à la  température  ordinaire,  aussi  ne  tarde-t-il  pas  à 
•se  sublimer  dans  toutes  les  parties  des  vases  dans  lesquels  on  le 
•conserve.  Sa  densité  de  vapeur  correspond  exactement  à la  molé- 
cule SO3  (2  volumes). 

L’anhydride  sulfurique  émet  d’épaisses  fumées  à l’air.  Il  est 
très  avide  d’eau  à laquelle  il  se  combine  avec  une  extrême  énergie 
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(20c#l,4,  tous  les  corps  à l’état  liquide).  On  le  conserve  générale- 
ment dans  des  vases  scellés  à la  lampe.  Il  se  combine  à la  baryte 
caustique  en  produisant  une  vive  incandescence. 

Le  phosphore  prend  fen  au  contact  de  l’anhydride  sulfurique, 
en  s’emparant  de  l’oxygène  et  en  mettant  le  soufre  en  liberté.  Le 
mercure,  à une  température  peu  élevée,  réduit  l’anhydride  sul- 
furique en  dégageant  de  l’anhydride  sulfureux  et  en  donnant  du 
sulfate  mercurique.  Le  zinc  et  le  fer  au  rouge  fournissent  le  sulfure 
et  les  oxydes  correspondants. 

L’anhydride  sulfurique  dissout  le  soufre  en  donnant  le  ses- 
quioxyde de  soufre  bleu  (252). 

Il  s'unit  à l’acide  sulfurique  en  donnant  des  combinaisons  moins 
fusibles.  Il  absorbe  l’anhydride  sulfureux  en  donnant  un  produit 
liquide  mobile  et  très  volatil  S02.2S03  (H.  Rose). 

En  réagissant  sur  les  composés  oxygénés  supérieurs  de  l’azote  il 
donne  des  sulfates  de  nitrosvle  et  d’azotyle  qui  seront  décrits  plus 
tard . 

255.  Composition.  — Dirigé  à travers  un  tube  cbaufîé  au 
rouge,  l’anhydride  sulfurique  se  dissocie  partiellement  en  anhy- 
dride sulfureux  et  oxygène.  l)e  la  composition  de  ce  mélange 
gazeux  et  de  la  densité  de  vapeur  de  l’anhydride  sulfurique,  on 
peut  conclure  celle  de  ce  dernier.  Ce  mélange  renferme  2 volumes 
d'anhydride  sulfureux,  qu’on  peut  absorber  par  la  potasse,  pour 
1 volume  d’oxygène.  Or  la  densité  de  vapeur  de  l’anhydride  sul- 
furique 39,93  est  égale  à la  densité  de  l’anhydride  sulfureux  31,95 
plus  la  demi-densité  de  l’oxygène,  7,98;  sa  molécule,  ou  deux 
volumes,  est  donc  formée  par  l'union  de  deux  volumes  d’anhydride 
•sulfureux  et  d’un  volume  d’oxygène,  SG2  H-  O = S03. 

ACIDE  ANHYDROSULFURIQUE,  DISULFURIQUE 
ou  PYROSULFURIQUE.  — S20‘H2. 

256.  L’anhydride  sulfurique  se  dissout  en  toutes  proportions 
dans  l’acide  sulfurique  concentré  et  l’acide  sulfurique  fumant  en 
est  un  exemple,  car  sa  composition  est  assez  variable.  Mais  si  l’on 
refroidit  l’acide  fumant  à 0°,  il  abandonne  des  cristaux  ayant  la 
composition  ci-dessus.  Le  plus  souvent  l’acide  fumant  en  est 
presque  entièrement  formé. 

L’acide  pyrosulfurique,  qui  résulte  de  l’union  d’une  molécule 
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(1  anhydride  avec  une  molécule  d’acide  sulfurique,  ou  de  la  fixation 
d une  molécule  d eau  sur  deux  molécules  d’anhydride 

SO^OU 

2S02.0  + H*0  = 

S02-"U 
u ^OH 

est  une  masse  cristalline  blanche  fusible  à + 35°  (Marignac),  fu- 
mant follement  à 1 air  et  abandonnant  facilement  de  l’anhydride. 

L acide  sulfurique  fumant  est  un  liquide  huileux  généralement 
coloré  en  brun  par  un  peu  de  matières  organiques  et  sa  densité 
\ arie  de  1 ,86  à 1,89.  Son  point  de  solidification  varie  avec  la  quan- 
tité d’acide  sulfurique  qui  est  mélangé  à l’acide  anhydrosulfu- 
rique.  Il  fume  à l’air,  et  commence  à bouillir  de  40  à 50°  par  suite 
du  dégagement  d’anhydride  sulfurique;  le  résidu  de  cette  distil- 
lation à basse  température  est  1 acide  sulfurique. 

Il  existe  un  autre  acide  anhydrosulfurique,  X acide  tétrasidfu- 
rique  4S0a.H20  = S4013H2,  qui  cristallise  à 8 ou  10°(R.  Weber). 
Enfin,  on  a décrit  une  combinaison  4S0°.3H20,  formant  une  masse 
cristalline  transparente,  fusible  à 26°. 

A l’acide  disulfurique  correspond  un  chlorure  S20’C12,  que  nous 
ferons  connaître  avec  les  autres  chlorures  sulfuriques,  et  des  sels 
bien  délinis,  les  disidfates.  Il  existe  également  des  tétrasulfates. 

257.  Fabrication  de  l’acide  sulfurique  fumant.  — On 
connaissait  cet  acide  avant  1 acide  ordinaire  ou  acide  sulfurique 
anglais  ; le  nom  d acide  sulfurique  de  Saxe  ou  de  Nordhausen 
lui  vient  de  cette  dernière  localité,  située  dans  le  Ilarz,  où  il  était 
principalement  fabriqué.  Aujourd’hui  cette  fabrication  s’est  con- 
centrée en  Bohême.  Elle  repose  sur  la  distillation  du  sulfate  fer- 
rique. 

La  matière  première  est  un  schiste  pyriteux,  qui  se  délite  ra- 
pidement à l’air  par  l’oxydation  du  sulfure  de  fer  qu’il  renferme  et 
qui  se  transforme  en  sulfate.  On  dispose  le  schiste  en  meules  tra- 
versées par  des  canaux  pour  permettre  la  circulation  de  l’air,  et 
constamment  maintenues  humides. 

Après  deux  ou  trois  ans,  on  épuise  ces  meules,  sur  place,  par  de 
l’eau  et  la  solution  brune  produite  est  recueillie  et  abandonnée 
dans  de  vastes  bassins,  où  le  sulfate  ferreux  achève  de  s’oxyder. 
On  la  concentre  alors  à feu  nu  et  on  obtient  une  masse  d’un  vert 
jaunâtre  ( pierre  de  vitriol)  qu’on  dessèche  fortement  dans  un  four 


on  introduit  un  peu  d’eau  ou  d’acide  sulfurique  pour  faciliter  la 
(1)  L aspect  de  ces  fours  rappelant  une  galère  garnie  de  ses  rames. 
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à réverbère  et  qu’on  introduit  dans  des  cornues  par  portion  de 
3 kilogrammes.  On  dispose  300  de  ces  cornues  dans  de  longs  fours 


Fig.  108. 


de  galère  (1)  chauffés  par  un  seul  foyer  (fig.  108  et  109).  Les 
cornues  sont  munies  de  récipients  de  même  forme,  dans  lesquelles 


Fig.  100. 
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condensation  des  vapeurs  dégagées;  le  même  récipient  reçoit  le 
produit  de  plusieurs  distillations  successives. 

Au  début  de  la  distillation,  il  se  dégage  un  peu  d’acide  sulfu- 
reux, provenant  de  la  présence  du  sulfate  ferreux;  on  n’adapte  les 
récipients  qu’après  ce  premier  coup  de  feu. 

Le  résidu  de  la  distillation  est  de  l’oxyde  ferrique,  ou  col- 
cothar  : 

(S03)2Fe203  = 2S03  4-  Fe203. 

Parmi  les  procédés  employés  ou  proposés  pour  fabriquer  l’acide 
sulfurique  fumant,  signalons  la  décomposition  du  disulfate  de 
sodium  a une  température  élevée,  et  la  synthèse  de  l’anhydride 
sulfurique  par  l’anhydride  sulfureux  et  l’oxygène  secs,  sous  l'in- 
fluence du  platine.  M.  Winckler,  qui  a proposé  ce  dernier  procédé, 
fait  usage  d’amiante  platinée,  obtenue  en  plongeant  de  l’amiante 
dans  une  solution  de  chlorure  de  platine,  puis  dans  une  solution 
de  sel  ammoniac  et  la  calcinant  ensuite.  Il  dirige  sur  cette 
amiante  platinée  le  mélange  gazeux  provenant  de  la  décomposi- 
tion de  l’acide  sulfurique  par  la  chaleur,  c’est-à-dire  d’anhydride 
sulfureux  et  d’oxygène,  privés  avec  soin  de  l’eau  produite  en 
même  temps,  et  reçoit  l’anhydride  sulfurique  produit  dans  de 
l’acide  sulfurique  concentré. 

Usages.  — L’acide  sulfurique  fumant,  dont  l’usage  se  bornait 
presque  exclusivement  autrefois  à la  dissolution  de  l’indigo,  est 
aujourd’hui  employé  en  grandes  quantités  pour  la  fabrication  de 
l’alizarine  artificielle  et  d’autres  matières  colorantes. 

ACIDE  SULFURIQUE.  — SO  H2  ou  SCFiOH)2. 

258.  Historique.  État  naturel.  — L’acide  sulfurique  a 
•été  certainement  connu  des  anciens  alchimistes  et  Basile  Valentin 
au  quinzième  siècle  décrit  sa  préparation  à l'aide  du  vitriol  vert 
ou  sulfate  de  fer.  Cette  origine  et  la  consistance  oléagineuse  de 
l’acide  sulfurique  lui  ont  fait  donner  le  nom  à' huile  de  vitriol.  Ce 
procédé  de  préparation  était  le  seul  employé  jusque  vers  1720, 
époque  à laquelle  on  a commencé  à le  fabriquer  en  Angleterre  par 
la  combustion  du  soufre  avec  le  salpêtre  en  présence  de  l’eau.  Ce 
procédé,  d’abord  employé  en  France  par  Nicoles  Lémery  et,  Nie. 
Lefèvre  avait  été  introduit  en  Angleterre  par  Cornélius  Drebbel 
ot  y fut  perfectionné  par  Ward,  en  1740.  Celui-ci  opérait  dans  des 
vases  de  verre;  les  chambres  de  plomb  furent  imaginées  peu 
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après  par  le  Dr  Roebuck  en  Angleterre  et  par  Holker  à Rouen. 
A partir  de  la  fin  du  siècle,  les  progrès  furent  rapides,  grâce  sur- 
tout aux  recherches  de  Clément  et  Desormes,  de  Chaptal,  de  Davy 
et  autres. 

L’acide  sulfurique  libre  a été  rencontré  dans  certaines  eaux  qui 
sourdent  de  massifs  volcaniques.  Telles  sont  les  eaux  du  Rio 
Yinagre,  torrent  des  Cordillères  du  sud,  qui  renferment  1er, 35 
d’acide  sulfurique  libre  par  litre  (Boussingault).  H.  Lardy  a trouvé 
dans  une  source  chaude  qui  sort  de  Paramo  de  Ruiz  3gr,65 
d’acide  par  litre.  Sa  présence  a aussi  été  signalée  par  M.  Lan- 
derer,  dans  les  eaux  de  la  mer  à Santorin  (Archipel  grec).  On  le 
rencontre  fréquemment  dans  les  eaux  des  mines  de  pyrites,  et  en 
petite  quantité  dans  les  eaux  de  pluie  des  grandes  aggloméra- 
tions industrielles  où  il  résulte  de  l’oxydation  de  l’acide  sulfureux 
produit  par  la  combustion  de  la  houille. 

Si  l’acide  sulfurique  libre  est  assez  rare  dans  la  nature,  il  n’en 
est  pas  de  même  de  ses  sels  et  certains  sulfates  sont  très  répandus, 
surtout  ceux  de  calcium  et  de  baryum. 

259.  Formation.  Théorie  de  la  fabrication  de  l’acide 
sulfurique.  — L’acide  sulfurique  SOTT2  ou  S02(0H)2  prend  nais- 
sance en  petite  quantité  par  la  combustion  du  soufre  à l’air  humide, 
par  l’oxydation  lente  à l’air  humide  de  l’hydrogène  sulfuré  (p.  349) 
et  de  l’acide  sulfureux,  ainsi  que  par  l’oxydation,  sous  l’influence  du 
chlore,  etc.,  de  tous  les  degrés  inférieurs  d’oxydation  du  soufre.  Il 
se  produit  dans  l’action  de  l’eau  sur  le  chlorure  de  sulfuryle  S02C12, 
combinaison  de  chlore  et  d’anhydride  sulfureux  ; c’est  donc 
l’hydrate  de  sulfuryle  S02(0II)2. 

L’action  des  oxydes  supérieurs  de  l’azote  sur  l’acide  sulfureux 
en  présence  de  l’air  et  de  l’eau  est  la  base  de  la  fabrication  de 
l’acide  sulfurique. 

L’acide  azotique  oxyde  l’acide  ou  l’anhydride  sulfureux  d’après, 
l’équation 

2Az02.0H  + SO2  — S02(0H)2  + Az204. 

Le  composé  Az2Ov,  qui  est  le  peroxyde  d’azote,  est  décomposé 
par  l’eau  en  acide  azoteux  et  acide  azotique  : 

Az2Ô4— f-  H20  = AzO(OH)  + Az02.0H. 

L’acide  azoteux  (ou  son  anhydride)  peut  également  oxyder 
l’acide  sulfureux  : 
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2AzO(OH)  -j-  SO2  — S02(0H)2  -+-  2AzO 

et  le  bioxyde  d azote  ainsi  produit  rencontrant  l’air  se  convertit 
de  nouveau  en  peroxyde  d’azote  que  l’eau  décompose  derechef  en 
acides  azoteux  et  azotique  : 

2Az0H-02  = Az204. 

D auties  îeactions  sont  possibles  et  doivent  en  réalité  se  pro~ 
duire  dans  les  conditions  où  se  forme  l’acide  sulfurique.  Si  l’acide 
azotique  concentre  est  facilement  réduit  par  1 acide  sulfureux,  il 
n’en  est  pas  de  même  lorsqu’il  est  très  dilué,  comme  cela  a lieu 
dans  sa  régénération  partielle  par  l’action  de  l’eau  sur  le  peroxyde 
d azote.  L acide  azoteux  au  contraire  oxyde  l’acide  sulfureux 
même  lorsqu’il  est  très  dilué;  c’est  donc  cà  sa  production  conti- 
nuelle qu’il  faut  attribuer,  d’après  M.  R.  Weber,  la  continuité  de  la 
réaction.  L action  de  1 air  sur  le  bioxyde  d’azote  peut  donner 
non  seulement  du  peroxyde  d’azote,  mais  aussi  de  l’anhydride 
azoteux  : 

2Az0-b0=zAz20;t. 

En  présence  d’acide  sulfurique  moyennement  concentré,  c’est 
1 anhydride  azoteux  qui  se  forme,  même  lorsque  l’oxygène  est 
en  excès  (Winkler;  Lunge). 

En  outre,  s’il  y a production  de  peroxyde  d’azote,  puis  d’acide 
azotique  par  l’action  de  l’eau  sur  ce  peroxyde,  l’acide  azotique 
formé  est  décomposé  par  le  bioxyde  d’azote  avec  production 
d’acide  ou  d’anhydride  azoteux  : 

Az020H  + 2AzO  4-  H20  = 3AzO(OH) 
ou 

2Az020H  + 4-AzO  = 3Az20;J  + H20. 

On  admet  aussi  que  le  peroxyde  d’azote  oxyde  directement 
l’acide  sulfureux  en  présence  de  l’eau  : 

Az2Ov  + 2S02  + 2H20  = 2S02(0H)2  + 2AzO. 

L’action  de  l’acide  azotique  sur  l’acide  sulfureux  ne  fait  donc 
que  commencer  un  cycle  de  réactions  qui  se  poursuit  ensuite  grâce 
au  concours  de  l’air  et  de  la  vapeur  d’eau  : oxydation  du  bioxyde 
d'azote  à l’état  d’acide  azoteux  ou  de  peroxyde  d’azote  et  réduc- 
tion de  celui-ci  par  l’acide  sulfureux;  réoxydation  du  bioxyde 
d’azote,  etc.  Le  bioxyde  d’azote  ne  sert  donc  que  de  véhicule  pour 
l’oxygène  de  l’air  et,  théoriquement,  il  doit  oxyder  ainsi  une 
quantité  indéfinie  d’acide  sulfureux.  En  réalité,  il  n’en  est  pas 


THÉORIE  DE  LA  FABRICATION  DE  L’ACIDE  SULFURIQUE.  -183 

toujours  .ainsi  à cause  de  la  grande  dilution  des  gaz  réagissants, 
qui  fait  qu’une  partie  des  produits  nitreux  est  entraînée  avec 
l’azote  de  l’air.  On  les  retient  à la  vérité  en  grande  partie  par  des 
dispositions  qui  seront 
indiquées  plus  loin. 

Mais  certaines  réac- 
tions peuvent  transfor- 
mer le  bioxyde  d’aaote 
en  protoxyde,  gaz  non 
réoxydable  à l'air  et 
qui  est  donc  définiti- 
vement perdu.  Cette 
réduction  du  bioxyde 
d’azote  se  produit  dans 
certaines  circonstances 
par  l’acide  sulfureux 

qui  peut  également  réduire  l’anhydride  azoteux  à l’état  de  pro- 
toxyde d'azote  (Pelouze,  R.  Weber). 

L’appareil  suivant  permet  de  se  rendre  compte  de  la  série  de 
réactions  énumérées  plus  haut. 

Le  grand  ballon  A est  fermé  par  un  bouchon  portant  cinq  tubes 
dont  quatre  sont  destinés  à l’introduction  des  gaz  nécessaires  à la 
réaction  : - » 

1°  Gaz  sulfureux  produit  en  B par  l’action  du  mercure  sur  l’acide 
sulfurique  ; 

2°  Bioxyde  d’azote,  dégagé  en  C par  l’action  du  cuivre  sur 
l’acide  azotique; 

3°  Vapeur  d’eau  (l’appareil  de  la  figure  1 10  ne  porte  que  4 tubes  ; 
dans  ce  cas  on  verse  au  préalable  de  l’eau  dans  le  ballon); 

4°  Enfin  de  l’air  à l’aide  d’une  soufflerie  ; ces  quatre  tubes 
plongent  jusque  vers  le  milieu  du  grand  ballon.  Le  cinquième 
tube,  qui  ne  pénètre  que  dans  le  haut  du  col  du  ballon,  sert  d’issue 
à l’azote  de  l’air,  entraînant  les  gaz  non  combinés. 

Une  couche  d’eau  placée  au  fond  du  ballon  A et  l’air  de  ce 
ballon  servent  à commencer  la  réaction.  On  fait  arriver  d’abord  le 
bioxyde  d’azote,  qui  développe  immédiatement  dans  le  ballon  des 
vapeurs  rutilantes  que  l’arrivée  de  l’anhydride  sulfureux  fait  alors 
disparaître;  l’oxygène  de  l'air  a été  alors  entièrement  combiné  et 
il  faut  renouveler  l’air;  immédiatement  les  vapeurs  rouges  se 
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reproduisent,  même  si  l’on  intercepte  le  bioxyde  d’azote,  et  dispa- 
raissent de  nouveau  par  le  gaz  sulfureux.  L’air  doit  donc  être 
introduit  constamment.  Lorsque  toute  l’eau  introduite  dans  le 
ballon  a été  employée  pour  produire  l’acide  sulfurique,  on  voit  se 
former,  si  l’on  continue  l’introduction  des  gaz  précédents,  de 
grands  cristaux  blancs  qui  tapissent  les  parois  intérieures  du 
ballon.  Ces  cristaux,  qui  portent  le  nom  de  cristaux  des  cham- 


bres de  plomb , ont  généralement  pour  composition 

IJ . 

ou  bienS20“  (O.  AzO)2  ( sulfate  acide  ou  anhydrosulfate  de  nitrosyle. 
(Voir  Bioxyde  d’azote);  ils  disparaissent  instantanément  lorsqu’on 
introduit  de  la  vapeur  d’eau  dans  le  ballon,  en  dégageant  alors 
d’abondantes  vapeurs  rouges  d’anhydride  azoteux  : 


2SOM)AzO  + H20  — 2S02(0H)2  4-  (AzO)20  ou  Az203 
S2°5-OAzO  + 2H2°  — 2S°2(OH)2  H"  (AzO)20. 


La  formation  de  ces  cristaux  S205(0Az0)2,  qui  prennent  nais- 
sance par  l’action  de  l’anhydride  sulfureux  sur  le  peroxyde 
d’azote  : 

2S02  2Az20;  ==  S209Az2  + Az203, 

indique  donc  la  présence  d’une  quantité  insuffisante  d’eau.  Il  en 
est  de  même  des  cristaux  S02(0H)  (AzO2)  qui  se  produisent  par 
l’action  de  l’anhydride  azoteux  ou  du  peroxyde  d’azote  sur  l’acide 
sulfurique  : 

2S02(0H)2  4- Az203  = 2S02(0H)(0Az0)  -+-  H20 
S02(0H)2  4-  Az204  SO-OH(OAzO)  4-  AzO2. OH  (acide  azotique). 

L’acide  sulfurique  concentré  dissout  l’anhydride  azoteux  et  le 
peroxyde  d’azote  et  l’on  peut  admettre  que  la  solution  renferme 
du  sulfate  de  nitrosyle.  L’anhydride  sulfureux  est  sans  action 
sur  cette  solution;  il  n’agit  que  lorsqu’on  l’amène  à un  certain 
degré  de  dilution. 

260.  Fabrication  de  l’acide  sulfurique.  — Dans  la  fabri- 
cation industrielle  de  l’acide  sulfurique,  les  réactions  s'effectuent 
dans  de  vastes  chambres  formées  de  lames  de  plomb  de  3 milli- 
mètres d’épaisseur  soutenues  par  une  charpente  en  bois  et  se 
reliant  les  unes  aux  autres  par  soudure  autogène,  qu’on  obtient 
à l’aide  du  chalumeau  à hydrogène  alimenté  par  une  petite 
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soufflerie  (M.  Desbassins  de  Richemond).  Ces  chambres  ont 
6 mètres  de  hauteur  et  une  largeur  de  b à 8 mètres;  la  longueur 
varie  avec  le  cube  que  1 on  veut  donner  a la  chambre  ou  à 1 en- 
semble de  plusieurs  chambres  et  qui  est  de  4 à 6,000  mètres  cubes. 
Autrefois  on  adoptait  un  système  de  plusieurs  chambres,  les  deux 
premières  de  forme  à peu  près  cubique  ainsi  que  la  dernière, 
tandis  que  la  chambre  principale  était  beaucoup  plus  grande.  Ces 
dispositions,  que  nous  représente  la  figure  Ml,  ont  été  plus  ou 
moins  modifiées  et  nous  en  indiquerons  plus  loin  les  modifications 
essentielles,  motivées  en  grande  partie  par  la  substitution  des 
pyrites  au  soufre  pour  la  production  de  l’acide  sulfureux. 

Le  gaz  sulfureux  est  produit  par  la  combustion  du  soufre  brut, 
sur  des  plaques  de  fonte  AA.  La  chaleur  perdue  sert  à chauffer 
les  chaudières  destinées  à envoyer  dans  les  chambres  les  jets  de 
vapeur  d’eau  nécessaires  à la  réaction,  par  le  système  de  tuyau 
c cl , HHH  (1).  Le  gaz  sulfureux  est  amené,  mélangé  d’un  grand 
excès  d’air,  par  le  conduit  BB  dans  un  premier  tambour  C,  en 
plomb,  muni  de  tablettes  légèrement  inclinées  sur  lesquelles  ruis- 
selle l’acide  sulfurique  nitrosé  provenant  de  la  tour  de  Gay-Lussac 
décrite  plus  loin.  Cet  acide  est  complètement  dénitrifié  par  le  gaz 
sulfureux  arrivant  en  sens  inverse.  Au  sortir  du  tambour  C,  le  gaz 
sulfureux  et  l’air  pénètrent  dans  le  haut  de  la  première  cham- 
bre C'  ou  tambour  dérdtrificateur , qui  reçoit  par  le  tuyau  F l’acide 
venant  du  troisième  tambour,  ou  tambour  nitrantl ),  où  commen- 
cent réellement  les  réactions.  Le  gaz  sulfureux  y arrive  par  le  bas 
et  y rencontre  de  l’acide  nitrique  qui,  fourni  par  les  réservoirs  1, 
s’éparpille  en  nappes  minces  sur  des  gradins  en  grès  E (2). 

L’acide  sulfurique  qui  se  forme  dans  ce  tambour  est  fortement 
nitrosé;  il  s’écoule  dans  le  dénitrificateur.  Le  mélange  gazeux 
pénètre  ensuite  dans  la  grande  chambre  GG  en  même  temps  qu’un 
jet  de  vapeur  qui,  arrivant  sous  une  certaine  pression,  facilite  le 
tirage.  C’est  là  le  siège  principal  de  la  réaction;  celle-ci  s’achève 
enfin  dans  le  tambour  N (quelquefois  deux  tambours)  qui  sert  de 
réfrigérant  et  où  se  condensent  le  reste  des  vapeurs.  Les  gaz 
échappés  à la  réaction  renferment  des  vapeurs  nitreuses  diluées 


(1)  Les  jets  de  vapeur  arrivant  à la  partie  inférieure  des  chambres  comme  le 
montre  la  figure  sont  généralement  supprimés. 

(2)  L’acide  azotique  est  souvent  aussi  introduit  en  vapeur  et  fourni  extérieurement 
par  l’action  de  l’acide  sulfurique  sur  l’azotate  de  sodium. 

I.  — Chimie  minérale.  25 
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dans  l’azote  de  l’air.  Pour  ne  pas  perdre  ces  vapeurs,  elles  sont 
dirigées  dans  la  tour  de  Gay-Lussac  R,  après  avoir  traversé 

un  réfrigérant  LL.  La 
tour  de  Gay-Lussac  est 
en  plomb,  cylindrique 
ou  carrée,  ayant  une 
hauteur  de  12  à 15  mè- 
tres et  un  diamètre  ou 
un  côté  de  1,5  à 2 mè- 
tres. Elle  est  remplie  de 
coke  en  gros  fragments 
sur  lesquels  se  répand 
de  l’acide  sulfurique  à 
62°B';,  arrivant  du  réser- 
voir o,  sur  une  rigole  à 
bascule  T qui  le  distri- 
bue alternativement  à 
gauche  et  à droite.  Les 
gaz  arrivant  de  bas  en 
~ haut  abandonnent  à l’a- 
E eide  les  produits  nitrés 
qu’ils  contiennent,  puis 
s’échappent  par  la  che- 
minée Y entraînant  seu- 
lement une  petite  quan- 
tité de  protoxyde  d’a- 
zote; si  Pair  n’est  pas 
en  léger  excès  il  peut 
aussi  y avoir  perte  de 
bioxyde  d'azote,  qui  est 
insoluble  dans  l'acide 
sulfurique. 

L’acide  sulfurique 
chargé  de  vapeurs  ni- 
treuses qui  s’écoule  de 
la  tour  de  Gay-Lussac 
est  conduit  par  le  tuyau 


ha  dans  un  réservoir  i d’où  il  est  refoulé  par  le  tube  ef  dans  la 
bâche  y,  pour  être  ensuite  dénitrifié  dans  le  premier  tambour  L. 


FABRICATION  DE  L’ACIDE  SULFURIQUE  PAR  LES  PYRITES.  387 

L’acide  sulfurique  produit  dans  les  chambres  a en  moyenne, 
lorsque  l’opération  marche  bien,  une  densité  de  1,615  (53°Bé)  et 
des  dispositions  spéciales  permettent  de  recueillir  dans  des  cu- 
vettes extérieures  une  prise  d’essai  pour  contrôler  cette  densité; 
il  faut  diminuer  l’arrivée  de  la  vapeur  d’eau  si  celle-ci  est  plus 
faible,  l’augmenter  dans  le  cas  contraire.  Dans  la  chambre  en  tête, 
l’acide  marque  57  à 59  B'  et  dans  la  chambre  en  queue  il  ne  doit 
pas  marquer  moins  de  40°  B6  : parce  qu’à  ce  degré  de  dilution 
l’acide  sulfurique  décompose  l’anhydride  azoteux  en  donnant  de 
l’acide  azotique  qui  attaque  rapidement  le  plomb. 

La  température  des  chambres  est  en  moyenne  de  60°;  un  peu 
plus  faible  en  hiver,  un  peu  plus  forte  en  été.  Cette  température  est 
due  à trois  causes  : la  chaleur  apportée  par  les  gaz  des  fours, 
celle  développée  par  la  réaction  et  celle  fournie  par  la  vapeur 
d’eau.  Elle  n’a  une  influence  sérieuse  sur  la  marche  de  l’opération 
que  si  elle  dépasse  certaine  limite,  65°  environ;  l’allure  devient 
alors  irrégulière.  L’introduction  de  l’eau  en  vapeur  dans  les 
chambres,  entraîne  facilement  la  production  d’une  température 
trop  élevée.  On  a cherché  à remédier  à cet  inconvénient  en  proje- 
tant dans  les  chambres  de  l’eau  pulvérisée.  Les  appareils  cons- 
truits à cet  effet  sont  dus  à M.  Sprengel.  Ils  se  composent  de  deux 
tubes  concentriques  pourvus  chacun  d’un  robinet.  Le  tube  exté- 
rieur amène  l’eau;  le  tube  intérieur  de  la  vapeur  d’eau.  Le  second 
est  soudé  dans  le  premier  au-dessous  du  robinet  et  se  recourbe  à 
angle  droit;  il  descend  jusque  près  de  l’orifice  du  tube  à eau  qui 
présente  une  forme  conique.  En  réglant  les  robinets  des  deux 
tubes  on  introduit  dans  les  chambres,  par  le  plafond,  des  jets  d’eau 
réduite  en  fine  poussière  parle  jet  de  vapeur. 

Production  de  l’acide  sulfureux  par  les  pyrites.  — L’emploi  du 
soufre  pour  la  fabrication  de  l’acide  sulfurique  est  généralement 
abandonné  et  remplacé  par  celui  des  pyrites-  que  l’on  soumet  au 
grillage  dans  des  fours  appropriés.  Cette  substitution  a nécessité 
des  modifications  importantes  dans  le  dispositif  que  nous  avons 
décrit.  Les  gaz  des  fours,  étant  à une  température  très  élevée,  doi- 
vent être  refroidis  avant  leur  entrée  dans  les  chambres  ; en  outre 
ils  entraînent  des  poussières  qu’il  est  nécessaire  de  retenir. 

Le  grillage  de  la  pyrite  fournit  de  l’anhydride  sulfureux  et  des 
cendres  formées  principalement  d’oxyde  ferrique  : 

2FeS2  4-110  = 4S02  4-  Fe203. 
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La  présence  de  l’oxyde  ferrique  provoque  Ja  transformation 
d’une  partie  de  l’anhydride  sulfureux  en  anhydride  sulfurique 
(Scheurer-Kestner  ; Plattner). 


fragments  de  pyrites.  On  en  a imaginé  un  grand  nombre  et  nous 


dans  le  sens  des  flèches.  Une  fois  le  grillage  commencé,  la  cha- 
leur produite  par  la  combustion  suffit  à 1 entretenir.  Le  grillage 
est  complet  sur  la  sole  t et  toutes  les  quatre  ou  six  heuies,  un 
ouvrier  refoule  les  cendres  avec  un  râteau  dans  le  cendiiei  "N  , 
puis  fait  descendre  la  pyrite  incomplètement  grillée  de  la 
tablette  g sur  la  sole,  puis  de  f en  g et  ainsi  de  suite.  La  tablette 
supérieure  reçoit  une  nouvelle  charge  de  pyrite,  qui,  comme  les 
charges  inférieures,  doit  être  étalée  régulièrement.  La  manœuvie 
se  fait  par  des  portes  à coulisses  A,  i , k.  La  désulfuration  de  la 
pyrite  est  telle  que  celle-ci  ne  retient  guère  que  1 p.  100  de 
soufre.  La  conduite  des  fours  à pyrites  doit  être  menée  de  telle 
sorte  que  l’air  soit  en  excès  et  que  la  température  ne  dépasse  pas 
une  certaine  limite,  sans  quoi  il  peut  distiller  du  soufie  et  se 
former  du  sulfure  ferreux  qui,  en  fondant,  entra\e  le  giillage 
(Scheurer-Kestner  et  Rosenstiehl).  Le  gaz  sulfureux  produit, 
mélangé  à l’azote  de  l’air  et  encore  à une  certaine  quantité  d oxy- 
gène, se  rend  par  m dans  une  chambre  à poussière  n,  où  il  se 
dépouille  en  partie  des  corps  entraînés,  puis  par  un  large 
canal  O,  commun  à une  série  de  fours,  dans  des  appareils 


nous  bornerons  à faire 
connaître  une  des  plus 
usuelles , celle  du  four 
Maletra , destiné  au  grillage 
de  la  pyrite  en  poudre. 


La  pyrite  est  étalée  sur 
les  tablettes  c,  cl,  e,  /,  g 
(fig.  112).  La  mise  entrain 
est  déterminée  par  un  foyer 
spécial  ou , plus  simple- 
ment, en  allumant  un  feii 
de  bois  sur  la  sole  t.  L’air 
nécessaire  au  grillage  ar- 
rive par  le  conduit  I,  et 
circule  sur  tous  les  étages 


1 


FABRICATION  DE  L’ACIDE  SULFURIQUE  PAR  LES  PYRITES.  380 

| réfrigérants  ou,  le  plus  souvent,  dans  la  tour  de  Glover,  avant 
d’être  conduit  dans  les  chambres.  Les  gaz  abandonnent  dans 
le  conduit  O le  reste  des  matières  solides  entraînées  (I). 

On  associe  plusieurs  fours  à pyrites  en 
doubles  batteries.  Souvent  on  utilise  leur 
température  élevéç  (la  tablette  supérieure 
est  au  rouge  vif)  pour  la  concentration 
de  l’acide  dans  des  auges  en  plomb  r 
placées,  comme  le  montre  la  ligure,  sur 
le  plafond  en  fonte  de  la  chambre  à 
poussière. 

La  tour  de  Glover,  du  nom  de  son  in- 
venteur, constitue  aujourd’hui  un  organe 
très  important  des  fabriques  d’acide  sul- 
furique. Elle  joue  un  triple  rôle  : celui  de 
dénitrilicateur,  de  réfrigérant  et  d'appareil 
à concentration. 

Latour  de  Glover  (fig.  113),  générale- 
ment carrée,  est  formée  par  une  char- 
pente en  bois  recouverte  intérieurement  de 
feuilles  de  plomb  de  6 millimètres  d’é- 
paisseur, pourvues  elles-mêmes  d’un  re- 
vêtement en  briques  très  siliceuses,  jointes 
sans  mortier,  dont  l’épaisseur  décroît  avec 
la  hauteur  et  qui  repose  sur  une  sole  ou 
cuvette  en  plomb  bb  de  25  millimètres  d’é- 
paisseur. Des  dalles  placées  de  champ  for- 
ment au-dessus  du  tuyau  d’arrivée  des 
gaz  r,  la  base  supportant  la  garniture  de 
la  tour.  Cette  garniture  consiste  en  galets 
de  silex  ou  en  pièces  de  terre  cuite  dont 

i i , . . « . Fig.  113.  — Tour  de  Glover. 

les  plus  gros  occupent  la  partie  inférieure. 

Le  haut  de  la  tour  est  généralement  garni  de  coke  en  gros  frag- 
ments. La  tour  de  Glover  est  moins  haute,  mais  d’une  plus  grande 
section,  que  la  tour  de  Gay-Lussac. 

Les  gaz  du  foyer  arrivent  par  le  conduit  r en  fonte,  de  0m,75  de 

(1)  Ces  poussières  ou  suies  renferment  de  la  pyrite,  de  l’oxyde  ferrique,  de 
1 acide  arsénieux,  du  sélénium,  et  souvent  du  thallium.  C'est  dans  ces  poussières 
que  le  thallium  a été  découvert  par  M.  Croolces  et  par  M.  Lamy. 
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diamètre  intérieur,  et  s’élèvent  dans  la  tour  pour  ressorti)*  par  le 
canal  u qui  les  conduit  dans  les  chambres  de  plomb  après  qu’ils 
ont  réagi  sur  l’acide  sulfurique  nitreux  qui  ruisselle  sur  la  garni- 
ture de  coke  et  de  silex. 

L’acide  sulfurique  nitrosé  des  tours  de  Gay-Lussac  et  l’acide  des 
chambres,  quelquefois  aussi  plus  ou  moins  nitreux,  mais  ne  mar- 
quant que  52  à 53°  B,  sont  élevés  dans  deux  bâches  II  placées  au 
sommet  de  la  tour  de  Glover  d’où  ils  s’écoulent  par  les  tubes  h k 
dans  un  appareil  distributeur  m où  ils  se  mélangent,  et  qui  les  ré- 
pand ensuite  en  pluie  sur  le  coke  de  la  tour.  La  dilution  de  ce  mé- 
lange est  suffisante  pour  que  sa  dénitrification  par  la  chaleur  et  par 
l'acide  sulfureux  soit  complète.  Cette  dénitrification  s’effectue  dans 
les  parties  supérieures  de  la  tour  et  l’acide  qui  arrive  dans  le  bas 
est  complètement  dénitrosé  ; pendant  sa  descente  dans  la  tour,  il 
se  concentre,  par  la  chaleur  des  gaz  qui  le  traversent  et  qui  arri- 
vent avec  une  température  de  300°,  au  point  de  marquer  60  ou 
62°  B6.  Les  gaz  à leur  sortie  en  u ont  une  température  de  60  à 70°; 
ils  contiennent,  outre  les  gaz  des  fours,  le  bioxyde  d'azote  prove- 
nant de  la  décomposition  de  l’acide  sulfurique  nitrosé  et  la  vapeur 
d’eau  provenant  dé  la  concentration  de  l'acide. 

On  réalise  donc  à l’aide  de  cet  appareil  la  dénitrification  et  la 
concentration  sans  frais  de  l’acide  sulfurique  et  le  refroidissement 
indispensable  des  gaz  avant  leur  entrée  dans  les  chambres.  De 
plus,  comme  ces  gaz  entraînent  de  la  vapeur  d’eau,  il  en  résulte 
une  économie  sur  la  vapeur  à envoyer  dans  les  chambres. 

261.  Concentration  de  l’acide  sulfurique.  — L’acide  qui 
sort  des  chambres  marque  entre  50°  et  55°  B,:  et  peut  être  directe- 
ment employé  pour  certaines  industries  (superphosphates,  sulfate 
d’alumine,  etc.).  Mais  le  plus  souvent,  il  faut  lui  faire  subir  une 
concentration  jusqu’à  60°  ou  même  jusqu’à  66°  Be.  Cette  concen- 
tration a lieu  en  deux  opérations  successives. 

La  concentration  à 60°  s’effectue  directement,  comme  on  l’a  vu, 
dans  la  tour  de  Glover.  Mais  l’acide  ainsi  obtenu  est  impropre  à 
certains  usages  à cause  des  impuretés  provenant  des  poussières 
des  fours  à pyrites.  On  réalise  d’autre  part  cette  concenlration  dans 
des  bassins  en  plomb,  à grande  surface,  chauffés  soit  directement, 
soit  par  la  chaleur  qu’abandonnent,  les  gaz  des  fours  à pyrites  avant 
leur  introduction  dans  les  chambres,  soit  par  la  chaleur  même  de 
ces  fours  ou  des  tuyaux  de  conduite  des  gaz. 
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L’acide  à 60°  a pour  densité  1,70,  et  contient  77  p.  100 
d’acide  SOvH2et  25  p.  100  d’eau.  Ou  ne  peut  pousser  plus  loin  la 
concentration  dans  des  vases  de  plomb,  parce  que  ce  métal  dé- 
compose alors  facilement  l’acide  sulfurique.  On  la  continue  ensuite 
dans  des  alambics  de  platine  ou  de  verre.  La  figure  114  représente 
un  des  nombreux  dispositifs  adoptés. 


Fig.  114. 


La  concentration  à 60°  s’effectue  dans  les  bassins  de  plomb  A 
disposés  en  gradins  et  reposant  sur  des  plaques  de  fonte.  Elle 
commence  dans  le  bassin  le  plus  éloigné  du  foyer  et  se  termine 
dans  celui  qui  est  chauffé  directement.  L’acide  circule,  à l’aide 
de  siphons,  d’un  bassin  à l’autre  pour  se  rendre  finalement  dans 
l’alambic  en  platine  B où  se  poursuit  la  concentration  jusque 
vers  66°,  densité  de  l’acide  concentré , retenant  encore  1,5  p.  100 
d’eau.  L’acide  concentré  est  soutiré  à l’aide  d’un  siphon  G dont  la 
longue  branche  est  refroidie  par  un  courant  d’eau  froide  circulant 
dans  la  caisse  D.  L’opération  est  continue,  et  l’acide  concentré  qui 
s’écoule  est  constamment  remplacé  par  l’acide  à 60°. 

Durant  cette  concentration,  il  distille  un  acide  faible,  mar- 
quant 40  à 45°  ou  même  48  à 50°  lorsque  l’acide  de  l’alambic 
marque  65  à 66  B".  Pour  obtenir  l’acide  pur, [celui  qui  distille  doit 
avoir  la  densité  de  celui  de  l’alambic.  L’observation  de  la  densité  de 
l’acide  qui  distille  permet  donc  de  contrôler  la  marche  de  la  concen- 
tration. Le  col  de  l’alambic  et  le  serpentin  qui  s’y  relie,  et  où  se  con- 
dense l’acide  qui  distille,  ne  sont  pas  représentés  sur  la  figure  114. 

Le  prix  élevé  du  platine  fait  quelquefois  remplacer  ce  métal  par 
le  verre.  On  emploie  alors  des  cornues  en  verre,  disposées  en  bal- 
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tories.  La  figure  115  représente  un  modèle  de  cornue  de  verre  I), 
chauffée  au  bain  do  safile  cl  qui  reçoit  l’acide  à fit)0.  Le  col  de 
cette  cornue  ou  bouteille,  d’une  capacité  de  135  litres,  est  recou- 
vert par  une  allonge  E dont  le  col  b s’engage  dans  un  tuyau  de 

plomb  F dans  lequel  se  con- 
densent les  petites  eaux  acides 
qui  distillent.  Ce  tuyau  F,  qui 
dessert  une  série  de  bouteilles, 
communique  avec  une  che- 
minée dont  le  tirage  rend  inu- 
tile la  fermeture,  à l’aide  d’un 
lut,  du  joint#,  ici  la  marche 
n’est  plus  continue,  et  quand 
l’acide  a atteint  la  concentra- 
tion voulue  il  faut  laisser  re- 
froidir la  cornue,  puis  siphon- 
ner l’acide. 

D’autres  dispositions  ont 
été  adoptées  pour  effectuer  la 
concentration  de  l’acide  sulfurique;  le  cadre  de  notre  traité  ne 
nous  permet  pas  de  les  décrire. 

Le  platine  du  reste,  comme  l’a  constaté  M.  Scheurer-Kestner, 
est  toujours  plus  ou  moins  attaqué  par  l’acide  sulfurique  con- 
centré, surtout  lorsque  celui-ci  renferme  des  vapeurs  nitreuses. 
Dans  ces  conditions,  il  disparait  2gl',859  par  1000  kilogrammes 
d’acide  concentré  vers  66°;  l'introduction  du  sulfate  d ammonium 
diminue  cette  proportion,  qui  s abaisse  à 2gr,220.  Avec  de  1 acide 
sulfurique  contenant  de  l’acide  sulfureux,  la  perte  s abaisse 
à 0gr,925. 

L'acide  considéré  dans  ces  expériences  était  de  1 acide  conte- 
nant encore  G p.  100  d’eau.  Avec  de  1 acide  a 66"  ne  renfermant 
que  1 ou  0,5  p.  100  d'eau,  il  disparaît  jusqu  a 9 grammes  de 
platine  par  tonne  d’acide.  Ce  sont  la  des  proportions  qui  peinent 
varier  beaucoup  suivant  la  durée  de  la  concentration  et  suhanl 
l'étendue  de  la  surface  de  platine  en  contact  avec  1 acide  sulfu- 
rique ; aussi  les  nouveaux  modèles  d alambics  de  platine  sont-ils 
de  forme  très  basse;  l’acide  y occupe  une  faible  hauteur  et  se  con- 
centre beaucoup  plus  rapidement  que  dans  les  anciens  appareils. 

262.  Rendements  de  la  fabrication  de  l’acide  sulfu- 
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rique. Voici  quelques  renseignements  pouvant  donner  une  idée 

de  l’importance  de  cette  industrie.  Une  fabrique  composée  d’un 
système  de  chambres  ayant  une  capacité  totale  de  3,240  mètres 
cubes,  pourvue  d’une  tour  de  Glover  de  10  mètres  de  haut  sur 
2m,7  de  côté  et  d’une  colonne  de  Gay-Lussac  de  14  mètres  sur 
tm,8  de  diamètre,  utilise,  par  vingt-quatre  heures,  l’acide  sulfu- 
reux produit  par  le  grillage,  dans  16  fours,  de  3,600  kilogrammes 
de  pyrite,  correspondant  à 2,688  kilogrammes  de  soufre.  Le  ren- 
dement en  acide  sulfurique  pouvant  être  évalué  en  moyenne 
à 270  p.  100  du  soufre  brûlé,  on  voit  que  cette  fabrique  pourra 
produire  environ  7,250  kilogrammes  d’acide  concentré.  Cette  pro- 
duction exige  l’emploi  de  110  kilogrammes  d’azotate  de  sodium 
ou  d’une  quantité  équivalente  d’acide  azotique  (1). 

Quant  au  prix  de  revient  de  cet  acide,  il  varie  évidemment  sui- 
vant les  localités  et  le  prix  des  matières  premières;  il  peut  être 
évalué  en  moyenne  à 50  francs  les  1000  kilogrammes  pour  l’acide 
obtenu  avec  les  pyrites.  11  est  plus  élevé  pour  l’acide  du  soufre, 
qui  revient  à 85  francs  ; mais  celui-ci  est  plus  pur. 

L’introduction  des  tours  de  Gay-Lussac  et  de  Glover  a ap- 
porté une  économie  considérable  en  diminuant  les  quantités 
d’acide  azotique  ou  d’azotate  à employer.  Pour  100  parties  de 
soufre  brûlé,  elle  a fait  baisser  la  proportion  d’azotate  de  12  p.  100 
à 3,5  — 6,5  p.  100. 

263.  Purification  de  l’acide  sulfurique.  — L’acide  sul- 
furique livré  par  l'industrie  renferme  toujours  beaucoup  d’impu- 
retés. L’acide  obtenu  par  la  combustion  du  soufre  est  le  plus  pur 
et  ne  renferme  guère  que  du  sulfate  de  plomb  provenant  de  la 
concentration  à 60°  ; quelquefois  des  vapeurs  nitreuses.  L’acide 
obtenu  avec  les  pyrites  renferme  en  outre  les  produits  échappés  à 
la  condensation  des  poussières  et  fumées  du  grillage  ; ce  sont 
principalement  les  acides  de  l’arsenic  et  de  l'acide  sélénieux. 
L’acide  concentré  par  les  tours  de  Glover  contient  en  outre 
du  fer.  L’acide  sulfurique  chargé  de  sulfate  de  plomb  abandonne  ce 
sel  lorsqu’on  y ajoute  de  l’eau;  il  ne  reste  alors  en  dissolution  que 
des  traces  de  plomb  que  l’on  peut  précipiter  par  l’hydrogène 
sulfuré. 

L’acide  contenant  des  vapeurs  nitreuses  ne  peut  en  être  débar- 


(I)  Lunge,  Traité  de  la  fabrication  de  la  sonde , t.  1. 
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rassé  par  l'ébullition,  mais  l’addition  à chaud  d’un  peu  de  sulfate 
d’ammonium  08r,  l à 0Br,5  par  100  kilogrammes  d’acide  détruit 
ces  vapeurs  nitreuses  en  dégageant  de  l’azote  (Pelouze).  On  peu! 
aussi,  après  avoir  étendu  d’un  peu  d’eau,  traiter  l’acide  sulfurique 
nitrosé  par  l’acide  sulfureux.  La  présence  des  vapeurs  nitreuses 
se  reconnaît  à la  coloration  brune  qu’elles  communiquent  à un 
cristal  de  sulfate  ferreux  qu’on  plonge  dans  l’acide  ; si  les 
vapeurs  nitreuses  sont  en  faible  quantité  on  observe  une  colora- 
tion rose.  L’acide  nitrosé  décolore  en  outre  une  solution  de  sul- 
fate d’indigo. 

Le  fer  est  contenu  à l’état  de  sulfate  ferrique  dans  l’acide  à 
60°  des  tours  de  Glover  ; ce  sel  est  tout  à fait  insoluble  dans  l’acide 
à 66°  et  se  dépose  en  petits  cristaux  durs  lorsqu’on  concentre 
l’acide  à 66°,  la  formation  de  ce  dépôt  très  adhérent  ne  permet 
pas  la  concentration  dans  le  platine. 

La  présence  de  l’arsenic  se  reconnaît  par  l’appareil  de  Marsh. 
Pour  en  débarrasser  l’acide  sulfurique,  où  il  est  dissous  sous  forme 
d’acide  arsénieux  et  d’acide  arsénique,  plusieurs  procédés  peu- 
vent être  suivis. 

Le  procédé  pratiqué  en  grand  consiste  à transformer  l’arsenic  en 
sulfure  d’arsenic  par  l’hydrogène  sulfuré  qui  précipite  en  outre  le 
plomb,  ainsi  que  le  cuivre  et  l’antimoine  que  peut  contenir  l’acide 
sulfurique.  Pour  cela  on  étend  l’acide  sulfurique  à 45°  Bé,  on  le 
chauffe  à 75°  dans  des  auges  de  plomb  et  on  y fait  passer  un  cou- 
rant d’hydrogène  sulfuré  sortant  du  tube  de  dégagement  par  un 
grand  nombre  de  trous  ; on  recueille  le  précipité  de  sulfure  sur  de 
l’amiante,  ou  on  le  laisse  déposer  pour  décanter  ensuite  l’acide 
clarifié  par  le  repos. 

Dans  les  laboratoires,  le  procédé  le  plus  simple  consiste  à 
transformer  l’acide  arsénieux  en  acide  arsénique,  qui  est  fixe, 
par  l’addition  du  peroxyde  de  manganèse  ou  de  permanganate 
de  potassium,  puis  à soumettre  l’acide  à la  distillation. 

Un  autre  procédé  consiste  à volatiliser  l’arsenic  à l’état  de 
chlorure;  pour  cela  il  est  nécessaire  au  contraire  de  ramener  à 
l’état  d’acide  arsénieux  celui  qui  est  sous  forme  d’acide  arsénique. 
On  y arrive  aisément  en  chauffant  l’acide  sulfurique  avec  un 
peu  de  charbon  ; il  se  forme  de  l’anhydride  sulfureux  qui  réduit 
l’acide  arsénique.  Pour  produire  le  chlorure  d’arsenic,  qui  distille 
à 125°,  on  chauffe  l’acide  avec  addition  de  chlorure  de  sodium  ou 
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en  y faisant  passer  un  courant  d’acide  chlorhydrique.  Après  ex- 
pulsion du  chlorure  d’arsenic  et  de  l'acide  chlorhydrique  en  excès, 
on  distille. 

La  distillation  de  l’acide  sulfurique,  qui  a lieu  à 325°,  exige 
quelques  précautions.  L’ébullition  de  l’acide  sulfurique  est  en 
effet  très  irrégulière  et  se  fait  avec  des  soubresauts  violents  qui 
peuvent  soulever  la  cornue  et  la  briser.  On  régularise  l’ébullition 
en  introduisant  des  fragments  de  platine  ou  de  porcelaine  dans 
l’acide.  En  général  il  vaut  mieux  chauffer  la  cornue  par  les  côtés 
comme  le  montre  la  figure  116  à l’aide  d’une  grille  annulaire.  On 


recouvre  la  cornue  d’un  dôme  cl  qui  la  met  à l’abri  des  courants 
d’air  et  qui  empêche  les  vapeurs  de  se  condenser  avant  d’arriver 
dans  le  col.  Les  premières  portions  qui  distillent  (4/2 0 environ) 
entraînent  les  matières  volatiles;  on  les  néglige,  puis  on  recueille 
I acide  jusqu’à  ce  qu’il  n’en  reste  plus  que  1/10  dans  la  cornue  ; 
1 acide  arsénique,  les  sels  ajoutés  pour  la  purification,  le  sulfate 
de  plomb,  etc.  restent  dans  le  résidu. 

284.  Propriétés  physiques.  — L’acide  sulfurique  pur,  ob- 
tenu par  distillation,  est  un  liquide  oléagineux,  incolore  et  inodore. 
Sa  densité  à 0"  est  égale  à 1,854,  à 24°,  elle  est  de  1,834.  Il  se 
congèle  vers  — 34°  et  distille  à 325°.  Mais,  comme  l’a  montré  M.  Ma- 
rignac,  ces  propriétés  se  rapportent  à un  acide  renfermant  encore 
0,3  p.  100  d’eau. En  faisant  congeler  cet  acide,  isolant  les  cristaux 
de  leur  eau  mère  et  les  soumettant  de  même  à plusieurs  fusions 
et  cristillisations  successives,  M.  Marignac  a vu  le  point  de  congé- 
lation s élever  à +10", 3,  seulement  l’acide  reste  alors  facilement  en 
surfusion  jusqu’à  0"  pour  ne  cristalliser  qu’au  contact  d’un 
ciistal  d acide;  la  température  se  relève  alors  à + 10°, 5. 
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C’est  là,  le  véritable  acide  sulfurique  pur,  dit  mono  hydraté  S04IF. 
On  l’obtient  plus  facilement  en  ajoutant  une  petite  quantité  d’an- 
hydride sulfurique  à l’acide  sulfurique  distillé  et  chassant  l’excès 
d’anhydride  par  un  courant  d’air  sec. 

L’acide  SOvII2  réel  ne  distille  pas  sans  décomposition  partielle. 

Il  commence  déjà  à émettre  des  vapeurs  d’anhydride  à 30  ou  40°. 
Son  ébullition  commence  à 290",  mais  ce  qui  passe'  est  de  l'anhy- 
dride : en  même  temps  ce  qui  reste  est  un  acide  aqueux  qui 
distille  d’une  manière  constante  à 338".  Cette  température  est 
toujours  atteinte  finalement,  que  l’on  distille  un  acide  aqueux  ou 
un  acide  chargé  d’anhydride  (Marignac,  Roscoe).  L’acide  qui 
distille  à 338"  renferme  1,2  à 1,6  % d’eau. 

L’acide  sulfurique  rédu-it  en  vapeur  se  dissocie  en  eau  et  anhy- 
dride, aussi  sa  densité  de  vapeur  apparente  correspond-elle  à 
A volumes.  Prise  à 440",  elle  a été  trouvée  égale  à 25  par  rapport  à 
l’hydrogène  (II.  Deville  et  Troost),  ce  qui  correspond  au  quart  du 

\ 

poids  moléculaire  de  l'acide  sulfurique  ou  a ^(IFO  + SO3)  — 24,45. 

Une  température  plus  élevée  décompose  en  outre  1 anhydride  sul- 
furique en  anhydride  sulfureux  et  oxygène.  Cette  décomposition, 
qui  a lieu  au  contact  de  la  porcelaine  chauffée  au  rouge,  a été 
proposée  par  MM.  Deville  et  Debray  pour  la  préparation  de 
l’oxygène.  Elle  a été  utilisée  en  outre  pour  l’obtention  de  l’anhy- 
dride sulfurique  par  la  recombiriaison  des  gaz  secs  (p.  380). 

265.  Propriétés  chimiques.  — L’acide  sulfurique  est  un 
des  acides  les  plus  énergiques  que  l’on  connaisse.  Un  de  ses 
traits  saillants  est  son  extrême  avidité  pour  l’eau.  Exposé  à 1 air, 
il  en  absorbe  rapidement  l’humidité  et  cela  jusqu’à  augmenter 
de  trois  ou  quatre  fois  son  volume.  Cette  propriété  le  fait  employer 
pour  la  dessiccation  de  l'air  et  des  gaz  en  général,  sauf  quelques 
exceptions  en  raison  des  réactions  possibles  (hydrogène  sulfuié, 
ammoniaque).  On  l’emploie  alors  comme  liquide  laveur  ou  sous 
forme  de  ponce  sulfurique.  Il  sert  également  à hâter  1 évaporation 
des  solutions  dans  le  vide  ou  à dessécher  des  corps  solides.  Ceux- 
ci  sont  placés  dans  une  capsule  qu’on  dispose  au-dessus  dune 
conserve  renfermant  l’acide  sulfurique  et  l’on  recouvre  le  tout 
d’une  cloche  dans  laquelle  on  fait  le  vide. 

Non  seulement  l’acide  sulfurique  absorbe  l’eau,  mais  il  enlève 
même  les  éléments  de  l’eau  à des  corps  qui  ne  la  contiennent 
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pas  toute  formée.  C/est  pourquoi  il  noircit  les  substances  dites 
hydrocarbonées,  le  sucre,  le  bois,  etc.  Il  enlève  les  éléments  de 
l’eau  à l’alcool  pour  fournir  le  gaz  éthylène;  à l’acide  oxalique, 
qui  se  dédouble  alors  en  anhydride  carbonique  et  oxyde  de  car- 
bone, etc.  L’acide  sulfurique  étendu  n’exerce  pas  d’action  immé- 
diate sur  le  bois  et  les  libres  végétales,  mais  si  l'on  fait  sécher 
un  tissu  imprégné  d’acide  étendu,  celui-ci  en  se  concentrant  en 
détermine  la  destruction. 

Lorsqu’on  mélange  directement  l’acide  sulfurique  avec  de  l’eau, 
il  se  produit  une  élévation  brusque  de  température  qui  peut 
réduire  brusquement  l’eau  en  vapeur,  si  l’on  opère  le  mélange 
sans  précaution.  Pour  faire  l'opération,  il  faut  verser  lentement 
l’acide  dans  l’eau,  en  agitant  sans  cesse.  Ce  mélange  est  accom- 
pagné d’une  contraction  notable  et  l'on  remarque  encore  une 
augmentation  de  température  lorsque  l'on  ajoute  de  l’eau  à de 
l’acide  très  dilué.  Les  résultats  suivants  de  M.  Thomsen  montrent 
qu'il  faut  une  quantité  considérable  d'eau  pour  arriver  à un 
maximum  de  chaleur  dégagée.  Pour  les  premières  molécules 
d’eau  ajoutées,  la  chaleur  dégagée  est  considérable,  puis  elle 
devient  de  plus  en  plus  faible  par  l’addition  de  nouvelles  molé- 
cules d’eau,  comme  le  montrent  les  différences  entre  des  résultats 
successifs. 


nH*0 

pour  1 moléc.  SCDH2). 

Chaleur  dégagée. 

1 H20 

6.272  calories. 

2 — 

9.364  — 

3 — 

11.108  — 

5 - 

13.082  — 

9 - 

14.940  — 

19  — 

16.248  — 

49  — 

16.676  - 

99  — 

16.830  — 

• • 1 

— 

499  — 

17.304  — 

1399  — 

1 

oo 

oo 

• 

Lorsqu’on  mélange  de  la  neige  ou  de  la  glace  pilée  avec  de 
I acide  sulfurique,  elle  fond  et,  suivant  les  proportions  employées, 
on  observe  un  abaissement  ou  une  élévation  de  température.  Si 
l’on  emploie  A parties  de  neige  et  1 partie  d’acide,  il  y a abais- 
sement de  température  produit  par  la  fusion  rapide  de  la  neige  ; 
cet  abaissement  peut  aller  à — 20"  ; ici  la  quantité  de  chaleur  néces- 
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saire  pour  la  fusion  de  la  glace  est  supérieure  à la  chaleur  dégagée 
par  1 hydratation  de  l’acide.  Cette  dernière  au  contraire  rem- 
porte sur  le  phénomène  purement  physique  lorsqu’on  verse 
A parties  d’acide  sur  I partie  de  neige;  il  y a alors  élévation  de 
température. 


Densité  des  mélanges  d’eau  et  d’acide  sulfurique.  — Il  résulte 
de  la  contraction  qu’éprouve  un  mélange  d’eau  et  d’acide  sulfu- 
rique que  la  densité  du  mélange  n’est  pas  proportionnelle  à la 
quantité  d’acide  qu’il  renferme.  Le  maximum  de  contraction  est 
produit  lorsqu’on  mélange  20,87  d’eau  avec  73, 1 3 d’acide  sulfurique 
concentré;  le  mélange  n’occupe  alors  que  92  V0l,12  au  lieu  de  100. 
Nous  donnons  dans  le  tableau  suivant,  dressé  par  M.  J.  Kolb, 
le  degré  Baumé  et  la  densité  à 15°  des  mélanges  d’eau  et  d’acide. 


DEGRÉS 

DENSITÉ 

S O3 

SOUP 

DEGRÉS 

DENSITÉ 

SO» 

SOUP 

DEGRÉS 

DENSITÉ 

S03 

50*112 

BAUMÉ. 

à 15». 

p.  100. 

p.  100. 

BAUMÉ. 

à 15». 

p.  100. 

O 

O 

ci* 

BAUMÉ. 

à 1 5°. 

p.  100. 

p.  100. 

1 

1,007 

1,5 

1,9 

23 

1,190 

21,1 

25.8 

45 

1,453 

45,2 

55,4 

2 

1,014 

2,3 

2,8 

24 

1,200 

22,1 

27,1 

46 

1.468 

46,4 

56.9 

3 

1,022 

3,1 

3,8 

25 

1.210 

23,2 

28,4 

47 

1.483 

47,6 

58,3 

4 

1,029 

3,9 

4.8 

26 

1,220 

24,2 

29,6 

48 

1,498 

48.7 

59,6 

5 

1,037 

M 

5,8 

27 

1.231 

25,3 

31,0 

49 

1,514 

49,8 

61.0 

G 

1,045 

5,6 

6,8 

.28 

1,211 

26,3 

32,2 

50 

1,530 

51,0 

62,5 

7 

1,052 

6,4 

7,8 

29 

1,252 

27,3 

33,4 

51 

1,546 

52,2 

64,0 

8 

1,060 

7,2 

8,8 

30 

1,21.3 

28,3 

34,7 

52 

1,503 

53.5 

65,5 

9 

1,067 

8,0 

9,8 

31 

1,274 

29,4 

86,0 

53 

1.580 

54,9 

67,0 

10 

1,075 

8,8 

10,8 

32 

1,285 

30,5 

37,4 

54 

1,597 

56,0 

68,6 

11 

1,083 

9,7 

11,9 

33 

1,297 

31,7 

38,8 

55 

1,615 

57,1 

70,0 

12 

1,091 

10,6 

13,0 

34 

1,308 

32,8 

40,2 

56 

1,634 

58,4 

71,6 

13 

1,100 

11,5 

14,1 

35 

1,320 

33,9 

41,6 

57 

1,652 

59,7 

73,2 

14 

1,108 

12,4 

15,2 

36 

1,332 

35,1 

43,0 

58 

1,671 

61,0 

74,7 

'y 

1,116 

13,2 

16.2 

37 

1,345 

36,2 

44,4 

59 

1,691 

62,4 

76,4 

16 

1,125 

14,1 

17,3 

38 

1,357 

37,2 

45,5 

60 

1,711 

63.8 

78,1 

17 

1,134 

15,1 

18,5 

39 

1,370 

38,3 

46,9 

61 

1,735 

65,2 

79,9 

18 

1,142 

16,0 

19,6 

40 

1 ,383 

39,5 

48,3 

62 

1,753 

66,7 

81,7 

19 

1,152 

17.0 

20,8 

41 

1 ,397 

40,7 

49,8 

63 

1,774 

68,7 

84,1 

20 

1,162 

18,0 

22,2 

42 

1,410 

41,8 

51,2 

64 

1,796 

70,6 

86,5 

21 

1,171 

19,0 

23,2 

43 

1 ,424 

42.9 

52,6 

65 

1,819 

73,2 

89.7 

22 

1,180 

20,0 

24,5 

44 

1,438 

44,1 

54,0 

66 

1,842 

81, G 

100,0 

266.  Hydrates  d’acide  sulfurique. — L’acide  du  commerce 
dit  à 66°  B',  qui  marque  généralement  65%;i  B1'  (densité  =1,830 
à lo°),  contient  de  G à 7 p.  100  d’eau;  ce  n’est  pas  un  hydrate 
défini,  mais  sa  composition  ne  s’éloigne  pas  beaucoup  de  celle  d’un 
hydrate  2S04H2+H20. 

Lorsqu’on  mélange  une  molécule  d’acide  SO'IL  avec  une  molé- 
cule d’eau,  on  obtient  un  hydrate  défini  S04H2.H20  qui  cristallise 
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parle  refroidissement  en  prismes  clinorhombiques  volumineux  et 
transparents,  fusibles  à +8°  (Pierre  et  Pucbot);  sa  densité  est 
de  1,78.  Cet  hydrate,  qui  porte  quelquefois  le  nom  d 'acide  glacial, 
perd  son  eau  d'hydratation  à 205  — 210°. 

On  peut  encore  admettre  l’existence  de  l'hydrate  SOlIP+2IPO, 
renfermant  73,13  d'acide  SO’IP  et  20,87  d'eau.  C’est  à cet  hydrate 
que  correspond  le  maximum  de  contraction  des  mélanges  d’eau 
et  d’acide.  D’après  les  expériences  de  M.  Bourgoin,  c’est  aussi 
cet  hydrate  qui  est  décomposé  dans  l’électrolyse  de  l’acide  sulfu- 
rique étendu.  Cet  hydrate  a pour  densité  1,652;  il  bout  entre 
163  et  170°  et  perd  1 molécule  d’eau  à 198°. 

267.  Réactions.  — On  a vu  (264)  que  la  chaleur  rouge 
décompose  l’acide  sulfurique. 

Un  grand  nombre  de  corps  simples  décomposent  à chaud  l’acide 
sulfurique  en  le  réduisant. 

L 'hydrogène  le  transforme  en  anhydride  sulfureux  au  rouge,  si 
l’acide  en  vapeur  est  en  excès,  ou  bien  met  du  soufre  en  liberté 
lorsqu’il  est  lui-même  en  excès.  Il  peut  en  outre  se  produire  de 
l’hydrogène  sulfuré  lorsque  la  température  est  insuffisante  pour 
décomposer  ce  gaz. 

Le  phosphore  s’enflamme  dans  la  vapeur  d’acide  sulfurique. 

Le  carbone , le  soufre , et  beaucoup  de  métaux  réduisent  l’acide 
sulfurique  concentré  à chaud,  et  ces  réactions  servent  à la  prépa- 
ration de  l’anhydride  sulfureux  (243).  Les  métaux  comme  le 
zinc,  le  fer,  qui  décomposent  l’acide  sulfurique  étendu  avec  déga- 
gement d’hydrogène  agissent  différemment  sur  l’acide  concentré 
et  chaud.  Il  y a alors  dégagement  d’anhydride  sulfureux.  On 
peut  admettre  que  dans  cette  action  des  métaux  l’acide  sulfurique 
est  réduit  par  l’hydrogène  mis  en  liberté.  Dans  certains  cas,  le 
zinc  dégage  même  de  l’hydrogène  sulfuré. 

L 'or  n’est  attaqué  dans  aucun  cas  par  l’acide  sulfurique,  aussi 
emploie-t-on  celui-ci  pour  l’affinage  de  ce  métal,  c’est-à-dire  pour 
le  priver  des  métaux  qui  l’accompagnent,  notamment  de  l’argent 
et  du  cuivre.  Le  platine,  qu’on  pensait  résister  aussi  à l’action  de 
l’acide  sulfurique  concentré,  s’y  dissout  néanmoins  en  petite  quan- 
tité à chaud  (p.  392). 

La  fonte  est  à peine  attaquée  par  l’acide  sulfurique  concentré, 
à chaud  comme  à froid,  ce  qui  permet  de  remployer  industrielle- 
ment dans  un  grand  nombre  de  circonstances.  L’expédition  de 
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r acide  sulfurique  se  fait  dans  des  vases  en  fonte  ou  en  tôle  : seu- 
lement l’acide  doit  être  exempt  de  vapeurs  nitreuses  et  avoir  une 
densité  de  1,75  au  moins. 

L’action  de  l’acide  sulfurique  sur  le  plomb  est  importante  à 
considérer  en  raison  de  l’emploi  de  ce  métal  dans  la  fabrication 
de  l’acide  sulfurique.  A froid  la  dissolution  du  plomb  est  très 
faible.  A cliaud,  l’attaque  a lieu  à une  température  d’autant  plus 
élevée  que  l’acide  est  plus  concentré  et  l’on  a vu  que  la  concen- 
tration de  l’acide  dans  des  vases  de  plomb  ne  pouvait  pas  être 
poussée  au  delà  de  60"  Bé.  Il  est  à remarquer  que  le  plomb  est 
d’autant  plus  attaqué  qu’il  est  plus  pur.  Ainsi  l’acide  concentré 
dissout  dans  les  mêmes  conditions  trois  fois  plus  de  plomb  pur 
que  de  plomb  ordinaire.  C’est  surtout  l’antimoine  qui  donne  de 
la  résistance  au  plomb. 

L’acide  sulfurique  concentré  est  aussi  réduit  par  beaucoup  de 
corps  composés  tels  que  l’hydrogène  sulfuré,  l’acide  iodhydrique, 
l’acide  bromhydrique. 

Action  sur  l’économie.  — L’acide  sulfurique  concentré  est  un 
des  poisons  irritants  les  plus  énergiques.  En  contact  avec  la  peau, 
il  y détermine  aussitôt  une  sensation  de  chaleur  et,  si  le  contact 
se  prolonge,  il  ne  tarde  pas  à la  désorganiser  et  à déterminer  une 
plaie  qui  devient  le  siège  d’une  suppuration  abondante.  Son 
action  sur  les  muqueuses  est  beaucoup  plus  rapide  et  s exerce 
encore  avec  de  l’acide  étendu  d’un  peu  d’eau.  Ingéré  dans  l'es- 
tomac, à l’état  concentré,  il  détermine  une  perforation  rapide 
des  parois  qui  provoque  rapidement  la  mort.  Si  1 acide  est  moyen- 
nement étendu,  il  provoque  les  mêmes  désordres,  mais  plus 
lentement',  comme  il  ne  détruit  pas  la  sensibilité  des  tissus,  il 
peut  provoquer  des  douleurs  plus  vives  que  1 acide  concentré. 

Usages  de  l’acide  sulfurique.  — Les  applications  de  l’acide  sulfu- 
rique sont  beaucoup  trop  nombreuses  pour  pouvoir  être  énu- 
mérées, car  il  n’est  pour  ainsi  dire  pas  une  industrie  chimique  qui 
n’ait  recours  à son  emploi.  C’est  la  fabrication  de  la  soude  pai  b 
procédé  Leblanc  qui  en  consomme  la  plus  grande  quantité,  fabri- 
cation qui  fournit  en  même  temps  l’acide  chlorhydrique.  L in- 
dustrie des  superphosphates,  dont  l’emploi  en  agriculture  a pris 
un  si  grand  développement,  est  celle  qui,  après  1 industrie  de  la 
soude,  consomme  le  plus  d’acide  sulfurique.  La  fabiication  delà 
plupart  des  acides,  celle  du  phosphore,  de  l’iode,  du  brome,  etc.  ; 
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celle  (le  la  stéarine;  F épuration  des  huiles,  la  fabrication  des 
alcools  industriels,  de  l’éther,  etc.,  etc.  exigent  aussi  l’interven- 
tion de  l’acide  sulfurique. 

Cet  acide  trouve  également  des  emplois  dans  la  métallurgie  du 
cuivre,  du  platine,  de  l’argent,  dans  F affinage  de  For,  etc. 

Nous  avons  déjà  signalé  les  usages  de  l’acide  sulfurique  fumant. 

La  production  annuelle  de  l’acide  sulfurique  en  Europe  peut 
être  évaluée  à 1 million  de  tonnes  environ.  La  France  en  fournit 
à peu  près  un  sixième. 

268.  Sulfates.  — L’acide  sulfurique  est  un  acide  bibasique, 
donnant  naissance  à deux  classes  de  sels,  les  sels  neutres  et  les  sels 
acides  : SO4  Na2  et  SO'1  Na  FI  par  exemple.  Les  sulfates  neutres  sont 
généralement  solubles  dans  l’eau  et  cristallisables.  Les  sulfates  de 
plomb  et  de  baryum  sont  considérés  comme  tout  à fait  insolubles 
dans  l’eau  pure  ; le  sulfate  de  strontium  est  peu  soluble  et  le  sul- 
fate de  calcium  un  peu  plus,  ainsi  que  le  sulfate  d’argent.  Les  sul- 
fates de  mercure  sont  décomposés  par  l’eau  en  donnant  des  sels 
basiques  insolubles. 

L’acide  sulfurique  donne  naissance  à beaucoup  de  sels  doubles 
caractéristiques  , tels  que  les  aluns  et  les  sulfates  doubles  iso- 
morphes de  la  série  magnésienne  : 

(S04)3A12.  S04K2  + 24  H20  et  SOHMg.  S04K2  + 6H20. 

Les  métaux  en  décomposant  l’acide  sulfurique  se  transforment 
en  sulfates.  On  obtient  encore  ces  sels  en  traitant  les  oxydes, 
hydrates,  carbonates  ou  chlorures  métalliques  par  l’acide  sulfu- 
rique. 

Les  sulfates  des  métaux  proprement  dits  ont  généralement  une 
réaction  acide. 

Chauffés  au  rouge  blanc  les  sulfates  alcalins  sont  indécomposa- 
bles ; ils  se  volatilisent  lorsque  la  température  atteint  celle  du  fer 
fondu.  Les  sulfates  alcalino-terreux  et  de  plomb  perdent  de  l’an- 
hydride sulfurique  à cette  température.  Les  sulfates  ferreux  et 
ferrique,  de  zinc,  d’aluminium  sont  décomposés  à une  température 
beaucoup  moins  élevée  en  donnant  de  l’anhydride  sulfurique,  ou 
ses  produits  de  décomposition  SO2  + 0,  et  un  résidu  d’oxyde  mé- 
tallique. Les  sulfates  alcalins  et  alcalino-terreux  sont  décomposés 
au  rouge  par  l’acide  chlorhydrique  (Boussingault). 

Chauffés  au  rouge  avec  du  charbon,  les  sulfates  sont  convertis 
I.  — Chimie  minérale.  26 
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on  sulfures.  L’hydrogène  réduit  de  même  les  sulfates  alcalins  au 
rouge;  les  autres  sulfates  laissent  un  résidu  de  sulfure,  ou  de 

métal  si  le  sulfure  est  réductible. 

Les  sulfates  alcalins  et  alcalino-terreux  en  solution  aqueuse 
sont  aussi  quelquefois  convertis  en  sulfures  parles  matières  orga- 
niques : mais  cette  réduction  paraît  être  corrélative  de  la  fermen- 
tation ou  de  la  putréfaction  de  ces  matièics. 

Les  sulfates  acides,  qui  ne  sont  représentés  d’une  manière  bien 
définie  que  par  les  sels  (le  potassium,  de  sodium  et  d’ammonium, 
prennent  naissance  lorsqu’on  traite  les  chlorures  ou  azotates, 
même  en  excès,  par  l’acide  sulfurique.  Ce  n’est  qu’à  une  tempe- 
rature  beaucoup  plus  élevée  que  le  bisulfate  réagit  sur  1 excès  du 
sel  pour  se  transformer  en  sulfate  neutre.  Lorsqu’on  chaude  les 
bisulfates  il  perdent  de  l’eau  et  se  transforment  en  anhydrosulfates , 

2SO'fHK  = II20  -h  S207K2  ou  , S205(K0)2 

qui  perdent  de  l’anhydride  sulfurique  au  rouge  pour  se  trans- 
former en  sulfates  neutres. 

S205(K0)2  = S02(0K)2  + SO3. 

Inversement  les  sulfates  de  potassium  et  de  sodium  fixent  à basse 
température  l’anhydride  sulfurique.  Ils  peuvent  même  en  fixer 
deux  molécules  et  donner  un  tétrasulfate  S'O'^OIv)". 

Les  sulfates  neutres  de  baryum,  de  strontium  et  de  plomb,  in- 
solubles dans  l’eau,  se  dissolvent  dans  l’acide  sulfurique  concentre 
et  encore  mieux  dans  l’acide  sulfurique  fumant  en  donnant  sans 
doute  des  sels  d’acides  polysulfunques  S;0"  (O  Ba)  ou  S O (O  Ba). 
Voici  quelles  sont,  d’après  M.  Struve,  les  quantités  de  ces  sels  qui 
se  dissolvent  dans  100  parties  d’acide  sulfurique. 

Acide  ordinaire.  Acide  fumant. 

, . 5 69  fô.89 

Sulfate  de  baryum 

— de  strontium ü-68  \ 

— de  plomb 0.13  *•  » 

— de  calcium —0^  * 

L’addition  d’une  petite  quantité  d’eau  à ces  solutions  précipite 
de  nouveau  les  sels  neutres. 

269.  Recherche  et  dosage  de  l’acide  sulfurique.  — 

L’acide  sulfurique  ainsi  que  les  sulfates  solubles  donnent  avec  e 
chiure  de  baryum  ou  l’azotate  un  précipité  de  sulfate  de  baryum 
insoluble  dans  l’eau  et  dans  les  acides  azotique  ou  chloihydnqu  . 
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Il  faut  donc,  pour  caractériser  l’acide  sulfurique  dans  un  sel,  que 
la  solution  soit  acide.  En  outre,  le  chlorure  et  l’azotate  de  baryum 
étant  insolubles  dans  les  acides  un  peu  concentrés,  il  faut  éviter 
un  fort  excès  d’acide.  La  réaction  peut  déceler  l’acide  sulfurique 
dilué  au  50000e  ou  une  quantité  correspondante  de  sulfate. 

Calciné  avec  du  charbon,  le  sulfate  de  baryum  laisse  du  sulfure 
facile  à caractériser. 

L’azotate  de  plomb  donne  dans  la  solution  des  sulfates  un 
précipité  blanc  de  sulfate  de  plomb  insoluble  également  dans  les 

acides,  mais  soluble  dans  une  dissolution  de  tartrate  d’ammonium. 

' » 

Si  l’on  a à caractériser  un  sulfate  insoluble,  le  sulfate  barytique, 
par  exemple,  on  fond  celui-ci  avec  du  carbonate  de  sodium  : 

SO  *Ba  + C03Na2  = SO*Na2  -f-  C03Ba 

On  reprend  la  masse  fondue  par  l'eau  qui  dissout  le  sulfate  de 
sodium  formé  et  laisse  le  carbonate  correspondant  au  sulfate  pri- 
mitif; le  sulfate  dissous  sera  caractérisé  comme  ci-dessus.  Lors- 
qu’on n'a  à faire  qu’une  recherche  qualitative,  il  suffit  de  faire 
bouillir  le  sulfate  insoluble  avec  une  solution  de  carbonate  de 
sodium. 

Pour  doser  l’acide  sulfurique  libre  ou  combiné  dans  un  sel 
soluble,  on  utilise  l’insolubilité  du  sulfate  de  baryum.  Lorsque  ce 
sel  est  précipité  à froid,  il  passe  très  facilement  à travers  les  filtres. 
Il  faut  donc  opérer  la  précipitation,  en  présence  d'acide  chlor- 
hydrique, à une  température  voisine  de  100°.  On  recueille  alors 
le  précipité  sur  un  filtre,  on  le  lave  jusqu’à  ce  que  l’eau  de  lavage 
ne  laisse  plus  de  résidu  sur  la  lame  de  platine,  on  le  sèche  à 100°, 
puis  on  le  calcine  en  séparant  celui-ci  du  filtre  qu’on  incinère  à part 
et  dont  on  ajoute  les  cendres  à la  portion  principale.  Du  poids  du 
précipité,  on  déduit  celui  de  l’anhydride  sulfurique  en  le  multipliant 
SO3 

par  le  facteur  — = 0,3433. 

Si  la  précipitation  a lieu  dans  des  solutions  un  peu  concentrées, 
le  précipité  de  sulfate  de  baryum  entraîne  d’autres  sels,  entre  autres 
le  chlorure  de  baryum  en  excès,  qu’il  est  très  difficile  d’éliminer 
complètement  par  lavage.  Si  les  solutions  sont  très  étendues,  il 
est  bon  d’attendre  vingt-quatre  heures  pour  être  sûr  d’une  préci- 
pitation complète.  On  peut  alors  décanter  la  majeure  partie  du 
liquide  surnageant. 


404 


COMBINAISONS  OXYGÉNÉES  OU  SOUFHE. 


CHLORURES  ET  BROMURES  DE  L’ACIDE  SULFURIQUE 

L’acide  sulfurique,  étant  un  acide  bibasique,  <loit  pouvoir  don- 
ner deux  acichlorurcs  par  substitution  de  un  ou  de  deux  atomes 
de  chlore  à un  ou  deux  groupes  oxliydryles.  Les  deux  chlorures 

SO2  CpP  etSOaGl2  sont  connus,  ainsique  le  dichlorure  de  l’acide 

Lii 

anhydro sulfurique  ou  disulf urique  S30BC13. 


CHLORHYDRINE  SULFURIQUE.  - S02(0H  Cl. 

Dens.  vap.  =58,  11. 

270.  Ce  corps,  nommé  aussi  acide  chlorosulfurique  ou  chloro- 
sulfonique,  se  forme  dans  plusieurs  circonstances  : 

1°  Par  union  directe  de  l’anhydride  sulfurique  fondu  ou  oxyde 
de  sulfuryle  avec  l’acide  chlorhydrique  sec  (Williamson)  : 


S020  + HCI=S02 


2°  Par  l’action  de  1 molécule*  de  perchlorure  ou  de  1/2  molé- 
cule d’oxychlorure  de  phosphore  sur  1 molécule  d acide  sul- 
furique . S0S(0H)*+  pci3  = S02(0H)G1  + P0C13  + HC1 

2S02(0H)2  -H  P0G13  = 2S02(0H)Gl  -h  P03H  +HC1  ; 


3°  Par  l’action  de  1 molécule  d eau  sur  2 molécules  de  chlo- 
rure de  sulfuryle  ; 

4°  Par  l’action  du  chlore  un  peu  humide  sur  l’anhydride  sul- 
fureux au  contact  de  la  mousse  de  platine , 

5°  En  distillant  un  mélange  de  bichlorure  de  soufre  et  d’acide 

sulfurique  fumant  (H.  Rose). 

La  chlorhydrine  sulfurique  est  un  liquide  incolore,  fumant  à 
Pair,  ayant  pour  densité  1,766  à 18°  et  distillant  à lo2’.  A 216  , 
elle  se  dissocie  presque  complètement  en  anhydride  sulfurique 
et  acide  chlorhydrique  (Williamson);  sa  vapeur  tend  alors  a 
occuper  quatre  volumes  et  sa  densité  devient  égale  a 32,8. 

L’eau  la  décompose  énergiquement  d’après  1 équation  : 


S0<^H+H20=S02(0H)2  + HGI. 

La  chlorhydrine  sulfurique  fonctionne  comme  acide,  elle  dis- 
sout à une  douce  chaleur  le  chlorure  de  sodium  en  dégageant  de 
p acide  chlorhydrique  et  en  donnant  du  chlorosulfonate  de  sodium 


CHLORURE  DE  SULFURYLE. 
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S09(0Na)Cl.  Avec  l’azotate  de  sodium,  elle  donne  du  chlorure 
d’azotyle  et  du  sulfate  acide  de  sodium  : 

S02(0H)C1 4-  Az020Na  — S02(0H)(0Na)  -b  Az02Cl . 


L'acide  sulfurique  concentré  la  convertit  en  acide  pyrosulfu- 
rique 

OH 

OH  ~ S02/qH 


S°2<-  +S02<-  = H- HCl. 


Chauffée  avec  du  soufre,  elle  donne  du  chlorure  de  soufre. 
L’étain  la  décompose  avec  énergie  d’après  l’équation  (Heumann 
et  Kœchlin)  : 

4S02(0H)Cl  + Sn  = 2S02(0H)2  + 2S02  + SnCl\ 


CHLORURE  DE  SULFURYLE.  — SO^CU. 

Dens.  vap.  = 67,3. 

271.  Ce  composé,  découvert  par  V.  Régnault,  se  forme  par  l’u- 
nion de  volumes  égaux  de  chlore  sec  et  d’anhydride  sulfureux  sous 
l’influence  des  rayons  solaires,  ou  en  présence  du  charbon  ; ou  bien 
lorsqu’on  fait  passer  simultanément  ces  deux  gaz  dans  l’acide  acé- 
tique cristallisable.  On  l’obtient  également  en  traitant  l’anhydride 
sulfurique  par  le  pentachlorure  de  phosphore,  ou  l’acide  sulfu- 
rique par  un  excès  de  ce  réactif  : 

S02.0  4-  PCP.Cl2  — S02C12  + POC13 
S02(0H)2  + 2PC13.C12  = S02C12  + 2POC13  4-  2HCI 

ou  encore  le  sulfate  de  plomb  par  l’oxychlorure  de  phosphore. 

On  peut  l’obtenir  enfin  lorsqu’on  chauffe  à 180°  en  tubes  scellés 
la  clilorhydrine  sulfurique  : 

2S02(0H)C1  = S02C12  4-  S02(0H)2. 

Le  chlorure  de  sulfuryle  est  un  liquide  fumant  à l’air,  doué 
d’une  odeur  piquante  et  distillant  à 70n.  Sa  densité  à 20°  est  égale 
a 1,66.  Il  se  dédouble  à 400°  en  anhydride  sulfureux  et  chlore 
(Heumann  et  Kœchlin).  L’eau  le  décompose  en  acides  sulfurique 
et  chlorhydrique 

S02C12  4-  2H20  ==  S02(0H)2  4-  2HC1 

en  donnant  d’abord  la  chlorhydrine  sulfurique  comme  produit 
intermédiaire. 

Le  soufre  ne  le  décompose  pas  à chaud,  l’étain  lentement;  mais 
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l’arsenic  et  l’antimoine  lui  enlèvent  facilement 
chlore  (Ileumarm  et  Ivœchlin). 


les  2 atomes  de 


CHLORURE  DE  DISULFURYLE  OU  PYROSULFURIQUE. 

S20C12. 


Dens.  vap.  = 107,25 


272.  Ce  corps  a été  obtenu  en  premier  lieu  par  II.  Rose  en 
faisant  réagir  le  chlorure  de  soufre  sur  l’anhydride  sulfurique  : 

S2C12  -h  5S03  = S205G1S  4-  5S02. 


Il  se  produit  plus  facilement  lorsqu’on  traite  l’anhydride  sulfu- 
rique par  le  chlorure  de  sodium  (Rosenstiehl),  par  le  chlorure  de 
carbone  (P.  Schutzenberger)  ou  par  la  chlorhydrine  sulfurique 
(Billitz  et  Heumann)  : 


C’est  un  liquide  incolore,  huileux,  d’une  densité  égale  à 1,819 
à 18°,  bouillant  à 153°  (Konowalow;  à 141°,  Ogier).  L’eau  en  excès 
le  décompose  en  acides  sulfurique  et  chlorhydrique. 

M.  Ogier  l’a  aussi  obtenu  en  traitant  la  chlorhydrine  sulfurique 
par  l’anhydride  phosphorique,  qui  lui  enlève  les  éléments  de  1 eau  : 

2SO<{?[1—  H20  = (S02C1)20. 


OXYTÉTRACHLORURE  DE  SOUFRE.  — S203C14. 

273.  Millon  a obtenu  ce  corps  par  l’action  du  chlore  humide 
sur  le  soufre  ou  sur  le  chlorure  de  soufre.  On  1 obtient  le  plus 
aisément  en  saturant  de  chlore  un  mélange,  refroidi  vers  15% 
de  chlorure  de  soufre  et  de  chlorhydrine  sulfurique  *. 

S02(0H)C1  4-  SC14  = S203C14  4-  HCl. 

C’est  une  masse  cristalline  blanche  douée  d une  odeur  très 
irritante,  déliquescente  et  se  décomposant  sous  1 influence  de 
l’humidité  en  dégageant  du  chlore,  de  l’anhydride  sulfureux  et  de 
l’acide  chlorhydrique  et  en  laissant  du  chlorure  de  tliionyle  (250) 
et  du  chlorure  de  sulfuryle.  Chauffé  doucement,  cet  oxychlorure 
se  sublime  en  partie,  tandis  que  le  reste  se  décompose  en  donnant 
les  mêmes  produits.  Conservé  en  tubes  scellés,  il  se  liquéfie  en  se 
dédoublant  en  chlorures  de  tliionyle  et  de  sulfuryle  : 

S203C14  = SO.CL2  -b  S02.C12. 


ACIDE  THIOSULFURIQUE  OU  IIYPOSULFUREUX. 
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BROMURE  DE  SULFURYLE.  - SO-Br2. 

274.  Il  se  forme  par  union  directe  de  l'anhydride  sulfureux 
et  du  brome,  au  soleil.  C’est  une  masse  cristalline  blanche, 
volatile. 


ANHYDRIDE  PERSULFURIQUE.  — S2OU 


275.  Ce  corps,  découvert  par  M.  Berthelot, prend  naissance  par 
l'action  de  l’oxyg  ène  sec  sur  l’anhydride  sulfureux  et  sur  l’anhydride 
sulfurique,  dans  l’appareil  à effluves  (Fig.  117).  Le  mélange  gazeux 
contenu  dans  l’espace  annulaire  fournit  après  8 à 
10  heures,  sous  l’influence  de  l’effluve,  des  gout- 
telettes huileuses  qui  se  concrètent  à 0°  en  cris- 
taux grenus  ou  en  aiguilles  transparentes. 

La  combinaison  a lieu  entre  4 volumes  d’an- 
hydride sulfureux  et  3 volumes  d’oxygène,  ce 
qui  correspond  à la  formule  S20‘  : 

2S02  -ÿ  O3  = S20". 

L’anhydride  persulfurique  se  conserve  pendant 
plusieurs  jours  à 0°.  Il  est  soluble  dans  l’eau,  mais 
sa  solution  ne  tarde  pas  à se  décomposer  avec 
effervescence  due  à l’oxygène  mis  en  liberté.  Cette 
décomposition  a lieu  avec  dégagement  de  13cal,8. 

L’anhydride  persulfurique  est  donc  un  composé 
endothermique  en  partant  de  l’anhydride  sulfuri- 
que. L’acide  sulfurique  concentré  dissout  l’anhy- 
dride persulfurique  sans  dégagement  d’oxygène. 

L’acide  persulfurique  prend  naissance  par  l’électrolyse  de  l’acide 
sulfurique  étendu  (p.  186),  ainsi  que  par  l’action  du  peroxyde 
d’hydrogène  sur  l'acide  sulfurique  concentré.  Il  offre  une  grande 
partie  des  réactions  du  peroxyde  d’hydrogène  et  s’en  distingue  en 
ce  qu’il  est  sans  action  sur  le  permanganate  de  potassium  et  sur 
l’acide  chromiquc. 


Fig. 


ir 


ACIDE  THIOSULFURIQUE  ou  HYPOSULFUREUX.  — S-0;lH-. 

276.  Ce  composé,  qu  on  a aussi  nommé  acide  dithioneux , es! 
à peu  près  inconnu  à l’état  de  liberté.  En  effet,  lorsqu’on  ajoute 
un  acide  à un  thiosulfate,  il  se  scinde  en  soufre  et  acide  sulfu- 
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reux.  Néanmoins,  lorsque  les  solutions  sont  très  étendues,  elles 
peuvent  rester  limpides  assez  longtemps.  Il  se  produit,  d’après 
M.  Flückiger,  lorsqu’on  traite  une  solution  d’acide  sulfureux  à 
froid,  ou  à 80°,  en  tubes  scellés  par  le  soufre  : 

S031I2  -t-  S-=  S203H2. 

11  se  forme  aussi,  mais  passagèrement,  par  la  décomposition 
de  l’acide  liydrosulfureux. 

277.  Thiosulfates  ou  hyposulfites.  — Ces  sels,  dont 
quelques-uns  sont  très  stables,  se  produisent  dans  un  grand 
nombre  de  circonstances. 

Chaussier  a obtenu  pour  la  première  fois,  en  1799,  le  thiosul- 
fate de  sodium  en  faisant  passer  un  courant  de  gaz  sulfureux  à 
travers  une  solution  de  sulfure  de  sodium  : 

2Na2S  + 3S02  = 2S203Na2  -t-  S. 

Le  procédé  le  plus  fréquemment  employé  pour  l’obtenir  est 
dû  à Vauquelin;  il  consiste  à faire  bouillir  une  solution  de 
sulfite  de  sodium  avec  de  la  fleur  de  soufre  : 

S03Na2  + S = S203Na2. 

Les  thiosulfates  prennent  encore  naissance,  en  même  temps  que 
les  polysulfures,  lorsqu'on  traite  à l’ébullition  les  alcalis  ou  les 
terres  alcalines  par  le  soufre,  ou  lorsqu’on  fond  les  carbonates  al- 
calins avec  du  soufre  (foie  de  soufre)  : 

3Ca(OH)2  + S12  = S203Ca  + 2CaS5  -h  3H20 
3C03K2  + S12  = S203K2  -f-2K2S3  + 3G02. 

Ils  se  forment  aussi  par  l’oxydation  des  polysulfures  alcalins  ou 
alcalino-terreux  au  contact  de  l’air  : 

Na2S2  + 03  = S203Na2 
CaS5  + 03  = S203Ca  + 3S. 

Rappelons  enlin  la  transformation  des  liydrosulfites  d’après 
l’équation  : 

2S02Nall  = S203Na2  + H20. 

La  plupart  de  ces  réactions  montrent  que  l'acide  tbiosulfurique 
résulte  de  la  fixation  du  soufre  sur  l’acide  sulfureux  comme  1 acide 
sulfurique  de  la  fixation  d’oxygène.  La  constitution  de  1 acide 
tbiosulfurique  est  exprimée  par  la  formule 
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Les  thiosulfates  alcalins  sont  très  solubles  clans  l’eau  et  cristal- 
lisent bien;  les  thiosulfates  alcalino-terreux  le  sont  moins,  surtout 
celui  de  baryum.  Ceux  des  métaux  lourds  sont  insolubles,  mais  ils 
se  dissolvent  facilement  dans  les  thiosulfates  alcalins  pour  donner 
des  sels  doubles  solubles.  Les  thiosulfates  alcalins  possèdent,  en 
outre,  pour  la  même  raison,  la  propriété  de  dissoudre  beaucoup  de 
composés  métalliques  insolubles  dans  l’eau,  par  exemple  l’iodure, 
le  bromure  et  le  chlorure  d’argent  : 

S203Na2  + AgCl  = S203AgNa  -f-  NaCl  ; 

c’est  ce  qui  les  fait  employer  en  photographie  pour  fixer  les  images, 
car  ils  n’enlèvent  que  le  chlorure  d’argent  qui  n'a  pas  été  impres- 
sionné et  donnent  ainsi  de  la  stabilité  à l’image,  qui  noircirait  aussi- 
tôt entièrement  sans  cette  précaution  sous  l'influence  de  la  lumière. 

Réactions  des  thiosulfates.  — Les  thiosulfates  de  plomb,  d’ar- 
gent et  mercurique  sont  des  précipités  blancs,  qui  ne  tardent  pas 
à noircir,  surtout  à chaud,  en  se  convertissant  en  sulfures,  tandis 
qu’il  se  forme  de  l’acide  sulfurique  : 

S0<sts  + 1,!°  = AS’S  + S0<OH- 

Lorsqu’on  ajoute  du  thiosulfate  de  sodium  à des  solutions  de 
chlorure  stanneux,  d'un  sel  mercureux,  de  cobalt,  de  nickel,  ce 
sont  les  sulfures  de  ces  métaux  qui  se  précipitent  immédiatement  : 

S203Na2  + SO;Ni  + H20  = SONa2  + NiS  + SOH2. 

Les  sels  ferriques  donnent  d’abord  du  thiosulfate  ferrique  rouge, 
qui  se  transforme  bientôt  en  dithionate  ferreux,  thiosulfate  fer- 
reux et  soufre  qui  se  dépose 

(S203)3(Fe2)  = S203Fe  + S206Fe  + S2. 

Les  sels  ferreux  ne  donnent,  avec  le  thiosulfate  de  sodium, 
un  précipité  de  sulfure  que  si  l’on  chauffe  le  mélange  en  vase  clos 
à 130°.  Les  sels  de  zinc  sont  incomplètement  précipités;  ceux  de 
manganèse  ne  le  sont  pas  du  tout.  Les  sels  d’aluminium  donnent 
à l’ ébullition  un  précipité  renfermant  du  soufre  et  de  l’alumine  : 

(SOv)3Al2  + 3S203Na2  = A1203  -h  S3  -f-  3S02  + 3S04Na2. 

Le  tricl dorure  d’antimoine  donne  à l’ébullition  un  beau  préci- 
pité rouge  de  sulfure  (vermillon  d’antimoine). 

Beaucoup  de  ces  réactions  sont  utilisées  pour  la  séparation  ana- 
lytique des  métaux . 
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Les  thiosulfates  sont  décomposés  par  les  acides  en  dégageant 
de  l’acide  sulfureux  et  en  donnant  un  précipité  de  soufre,  ce  qui 
les  distingue  des  sulfites. 

Lorsqu’on  traite  un  thiosulfate  par  l’iode,  celui-ci  est  absorbé, 
et  il  se  produit  un  tétralhionate  : 

2S203Na2  -t-I2  = 2NaI  + Sl06ÎS7a2. 

Cette  réaction  permet  de  doser  les  thiosulfates. 

Le  chlore  et  les  hypochlorites  transforment  les  thiosulfates  en 
sulfates  acides  : 

S203Na2  -t-  4G12  + 5H20  = 8IIC1  + 2SO*NaII. 

Aussi  les  thiosulfates  sont-ils  employés  comme  antichlores. 

\ 

ACIDES  DE  LA  SÉRIE  TUIONIQUE. 

278.  Acide  dithionique  ou  hyposulfurique  S2OcH3.  — 
Cet  acide  a été  découvert  par  Welter  et  Gay-Lussac  en  1819. 
Son  sel  manganeux  prend  naissance  lorsqu’on  fait  passer  à froid 
un  courant  de  gaz  sulfureux  à travers  du  peroxyde  de  manga- 
nèse finement  pulvérisé  et  délayé  dans  l’eau  : 

MnO2  + 2S03H2  = S208Mn  + 2H-°0. 

L’absorption  du  gaz  est  très  rapide,  et  il  faut  refroidir  l'appa- 
reil, sans  quoi  il  se  formerait  du  sulfate  : 

MnO2  + S03H2  = S04Mn  + H20. 

Pour  obtenir  l’acide  hyposulfurique  libre,  on  commence  par 
transformer  le  sel  cle  manganèse,  qui  reste  dissous  dans  l'eau,  en 
sel  de  baryum.  Pour  cela,  on  précipite  la  solution  par  la  baryte  ; 
on  filtre  pour  séparer  le  précipité  d’hydrate  manganeux,  accom- 
pagné d’un  peu  de  sulfate  barytique,  puis  l’on  fait  cristalliser  l'hy- 
posulfate  de  baryum  que  l’on  décompose  ensuite  par  une  quantité 
exactement  équivalente  d’acide  sulfurique.  La  solution  d’acide 
hyposulfurique  peut  être  concentrée  dans  le  vide  sur  l’acide  sul- 
furique jusqu’à  ce  qu’elle  ait  pour  densité  1,347.  On  ne  peut  con- 
centrer cet  acide  davantage  sans  qu’il  se  décompose.  Cette  dé- 
composition, que  les  solutions  plus  étendues  subissent  déjà  lors- 
qu’on les  chauffe,  donne  naissance  à de  l’acide  sulfurique  et  à un 
dégagement  de  gaz  sulfureux  : 

S208H2  = S04H2  + SO2. 
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L’acide  hvposulfurique  concentré  est  très  acide,  incolore,  ino- 
dore; il  dissout  le  zinc  avec  dégagement  d’hydrogène.  Ils  se  trans- 
forme lentement  en  acide  sulfurique  au  contact  de  l'air;  rapide- 
ment par  l’action  du  chlore  ou  d’autres  agents  oxydants. 

11  se  forme  de  l’hyposulfate  de  potassium  lorsqu’on  fait  bouillir 
le  sulfite  de  potassium  avec  du  peroxyde  de  manganèse  (von 
Ilauer). 

L’hyposulfate  ferreux  se  produit  par  la  transformation  du  sul- 
fite ferrique.  La  solution  rouge  de  ce  sel,  conservée  en  vase  clos, 
devient  verte  et  renferme  alors  un  mélange  de  sulfite  et  d'hypo- 
sulfate  ferriques  (Gélis)  : 

(S03)3(Fe2)VI  = S03Fe  4-  S206Fe. 

La  plupart  des  hyposulfates  peuvent  être  obtenus  par  double 
décomposition  entre  le  sel  de  baryum  et  un  sulfate  soluble. 

Ces  sels  sont  solubles  et  cristallisables.  Ils  sont  inaltérables  à 
l'air,  et  l’acide  azotique  ou  le  permanganate  de  potassium  ne  les 
transforment  en  sulfates  qu’à  chaud.  Chauffés,  ils  perdent  de  l’an- 
hydride sulfureux  et  laissent  un  résidu  de  sulfate;  pour  quel- 
ques-uns, ce  dédoublement  a déjà  lieu  à 100°. 

S206Na2  = SONa2  4-  SO2 . 

Lorsqu’on  ajoute  de  l’amalgame  de  sodium  à une  solution  d’hy- 
posulfate  de  sodium,  ce  sel  se  dédouble  en  donnant  deux  molécules 
de  bisulfite  (R.  Otto). 

Traités  par  de  l’acide  chlorhydrique,  les  hyposulfates  dégagent 
de  l’acide  sulfureux  sans  dépôt  de  soufre,  ce  qui  les  distingue  des 
hyposulfiles  ou  thiosulfates. 

Les  sels  de  potassium,  de  plomb,  de  calcium,  de  strontium,  se 
présentent  en  cristaux  hémièdres,  doués  du  pouvoir  rotatoire 
(Pape,  Bichat). 

279.  Acide  trithionique  S30GH2.  — Langlois  a obtenu, 
en  1842,  le  sel  de  potassium  de  cet  acide  en  chauffant  une  solution 
de  bisulfite  de  potassium  avec  du  soufre  : 

6S03KH  4-  S2  = 2S306K2  4-  S203K2  4-  3H20. 

MM.  Chancel  et  Diacon  préparent  ce  sel  en  faisant  passer  un 
courant  de  gaz  sulfureux  dans  une  solution  mixte  de  bisulfite  et 
de  monosulfure  de  potassium,  évaporant  à une  douce  chaleur  et 
ajoutant  de  l’alcool  à la  solution  concentrée. 
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Le  meme  sel  se  produit  lorsqu’on  sature  d’acide  sulfureux  une 
solution  de  thiosulfate  : 


2S2OaK2  4-  3S02  — 2S3OcK2  4-  S 

ce  qui  explique  la  première  réaction-,  dans  laquelle  il  se  forme 
d’abord  de  l’hyposulfite  et  de  l’acide  sulfureux  (Mathieu-Plessy). 

Il  se  produit  encore  lorsqu  on  chauffe  une  solution  d’hyposulfite 
double  d’argent  et  de  potassium  : 


oS0^OK  -s°2: 
~ u ^SAg  — SO2: 


-0K 

:s 

OK 


' Ag2S. 


L action  de  1 iode  sur  un  mélange  de  thiosulfate  et  de  sulfite  de 
sodium  produit  du  trithionate  (Spring)  : 

S20:)Na2  + SOW  4- 1-  = 2NaI  4-  SaO«Na2. 

L action  de  l’amalgame  de  sodium  dédouble  de  nouveau  ce  sel 
en  thiosulfate  et  sulfite. 

Pour  obtenir  l’acide  trithionique  libre,  on  traite  le  sel  de  potas- 
sium par  1 acide  fluosilicique,  ou  par  l’acide  perchlorique,  et  on 
évapore  la  liqueur  filtrée  dans  le  vide;  mais  on  ne  peut  pousser 
bien  loin  la  concentration,  parce  que  l’acide  se  dédouble  déjà  à 
froid  en  perdant  de  l’anhydride  sulfureux  et  en  abandonnant  du 
soufre.  La  solution  d’acide  trithionique  est  très  acide  et  amère. 
Le  chlore  et  autres  agents  oxydants-  le  convertissent  rapidement 
en  acide  sulfurique,  avec  dépôt  de  soufre. 

Le  trithionate  de  potassium  est  seul  bien  connu.  Chauffé,  il  se 
décompose  en  sulfate,  soufre  et  anhydride  sulfureux,  produits  qui 
apparaissent  aussi  lorsqu’on  décompose  ce  sel  par  un  acide,  à chaud. 
Le  chlorure  de  baryum  n’y  donne  pas  de  précipité  à froid,  mais 
•si  l’on  chauffe,  il  se  précipite  du  sulfate  de  baryum.  Le  sulfate 
de  cuivre  y produit  lentement  à froid,  rapidement  à chaud,  un 
précipité  de  sulfure  de  cuivre.  L’azotate  d'argent  y donne  un  pré- 
cipité jaunâtre  qui  noircit  rapidement. 

Le  sulfure  de  potassium  transforme  les  trithionates  en  thiosul- 
fates par  une  réaction  inverse  du  dédoublement  du  thiosulfate 
double  d’argent  et  de  potassium. 

280.  Acide  tétrathionique  S40GH2.  — Les  sels  de  cet 
acide,  découvert  en  1843  par  Fordos  et  Gélis,  prennent  nais- 
sance par  l’action  de  l'iode  sur  les  thiosulfates,  par  exemple  celui 
de  baryum  : 
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2SO- 


-0- 

'S' 


:Ba  + Is  = BaIs- 


S02= 

S(K 


A) 

:s2 

O 


On  délaye  le  thiosulfate  de  baryum  dans  l’eau,  on  y ajoute 
l'iode,  puis  on  lave  la  bouillie  cristalline  à l’alcool,  pour  la  dé- 
barrasser de  l’iode  en  excès  et  de  l’iodure  de  baryum;  on  dis- 
sout le  sel  dans  l'eau,  et  on  le  fait  cristalliser  en  ajoutant  un  peu 
d’alcool  à la  solution.  Pour  obtenir  l’acide  libre,  on  décompose- 
exactement  le  sel  de  baryum  par  l’acide  sulfurique  étendu.  La  so- 
lution ainsi  obtenue  est  très  acide,  et  l’ébullition  ne  l’altère  pas  si 
elle  n’est  pas  trop  concentrée.  Les  acides  chlorhydrique  et  sulfu- 
rique étendus  sont  sans  action  sur  elle  à froid.  A l’ébullition,  l’acide 
se  dédouble  en  acide  sulfurique,  anhydride  sulfureux  et  soufre. 

Les  tétrathionates  sont  solubles  dans  l’eau,  et  leur  solution  se 
décompose  par  la  concentration  en  trithionates  et  soufre,  ou, 
pour  les  sels  des  métaux  lourds,  en  sulfures  et  sulfates. 

La  potasse  bouillante  décompose  les  tétrathionates  alcalins  en 
sulfate,  thiosulfate  et  sulfure. 

Le  sulfure  de  potassium  les  convertit  en  thiosulfate  : 

S4OeK2  + K2  S = 2S203K2  + S. 


L’amalgame  de  sodium  les  dédouble  en  deux  molécules  do 
thiosulfate  : 


S406K2  + Na2  *=  S203K2  + S203Na2 


Chauffé  avec  du  sulfate  de  cuivre,  l’acide  tétrathionique  ne 
donne  pas  de  sulfure  de  cuivre. 

281.  Acide  pentathionique  Ss06H2.  — Il  se  forme,  d’après 
Wackenroder,  lorsqu’on  fait  passer  un  courant  d’hydrogène 
sulfuré  dans  une  solution  saturée  d’acide  sulfureux  : 

5H2S  + 5S02  = SK06H2  + 5S  + 4II20. 

On  fait  digérer  le  liquide  laiteux  ainsi  obtenu  avec  des  lames 
de  cuivre,  qui  le  clarifient  en  fixant  le  soufre  très  divisé;  puis 
on  traite  la  liqueur  par  un  courant  d’hydrogène  sulfuré,  pour 
précipiter  le  cuivre  qui  a pu  se  dissoudre,  et  on  la  concentre 
dans  le  vide,  après  filtration,  jusqu’à  ce  que  la  densité  soit  deve- 
nue égale  à 1,6. 

C’est  un  liquide  inodore,  à saveur  acide  et  amère,  qui  se  dé- 
compose à chaud  en  acide  sulfurique,  acide  sulfureux  et  hydro- 
gène sulfuré. 
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Les  pentathionates  sont  mal  connus;  ils  sont  très  instables  et 
tendent  à perdre  du  soufre  pour  se  convertir  en  létratliionates  ou 
en  trithionates.  Le  sel  de  potassium  cristallise  en  prismes  rhom- 
biques  incolores,  ayant  pour  composition  Ss0°K2+II30.  Le  sel  de 
baryum,  S50(;Ba  + 3II20,  se  dépose  par  l’addition  d’alcool  à sa  so- 
lution aqueuse  en  petites  tables  rectangulaires.  On  l’obtient, 
d’après  M.  Spring,  par  l’action  du  bichlorure  de  soufre  sur  le 
thiosulfate  de  baryum  : 


2S02: 


.CL 

-S' 


:Ba  -h  SCI2  = 


- 0 

;sa 

'O 


S02<^\ 
SO2: 


Ba-f-BaCl2. 


L’azotate  mercureux  donne  dans  la  solution  d’un  pentathio- 
nate  un  précipité  jaune  qui  noircit  rapidement. 

La  potasse  bouillante  transforme  le  pentathionate  de  potassium 
en  thiosulfate  : 

2S506K2  -h  6KHO  = 5S203K2  -+-  3H20. 

A froid,  la  potasse  donne  immédiatement  un  dépôt  de  soufre. 

Ajoutons  que  l’existence  de  l'acide  pentathionique  a été  récem- 
ment mise  en  doute. 


SÉLÉNIUM.  — Se  = 79,0. 

Densité  vap.  théor.  79,0;  trouvée  — 82. 

Le  sélénium  a été  découvert  par  Berzelius  en  1817,  dans  les 
boues  des  chambres  de  plomb  d’une  fabrique  d’acide  sulfurique 
de  Gripsholm,  en  Suède,  alimentée  parles  pyrites  de  Fahlun. 

282.  État  naturel. — Cet  élément  accompagne  le  soufre  dans 
un  grand  nombre  de  sulfures  naturels,  mais  généralement  en 
petite  quantité,  le  soufre  natif  de  Volcano,  dans  les  îles  de 
Lipari,  en  renferme  et  beaucoup  de  pyrites  sont  séléniferes,  ainsi 
que  quelques  galènes.  11  est  plus  abondant  dans  certains  miné- 
raux qui  sont  constitués  par  des  séléniures  métalliques  que  l’on 
rencontre  principalement  à Clausthal,  à Silkerode  et  à Zorge 
dans  le  Ilarz.  L 'eukairite  est  un  séléniure  double  d’argent  et  de 
cuivre,  la  zorgite,  un  séléniure  de  cuivre  et  de  plomb  ; la  berzeline , 
du  séléniure  de  cuivre  ; la  clausthalite , du  séléniure  de  plomb;  la 
lehrbac/iite,  un  séléniure  double  de  plomb  et  de  mercure.  On  a 
rencontré  au  Mexique,  à San  Onofre,  un  minéral  composé  de 
sulfure  et  de  séléniure  de  mercure.  M.  Nordenskjœld  a découvert 
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on  Norvège  un  séléniure  de  cuivre,  d’argent  et  de  thallium,  la 
crookesite. 

283.  Extraction. — On  retire  le  sélénium  des  séléniures  na- 
turels de  plomb  et  de  cuivre,  ou  bien  des  boues*  des  fabriques 
d'acide  sulfurique  où  l’on  emploie  l’acide  sulfureux  provenant  du 
grillage  de  pyrites  sélénifères. 

Traitement  des  séléniures  naturels.  — On  traite  le  minerai 
pulvérisé  par  de  l’acide  chlorhydrique,  pour  le  débarrasser  des 
carbonates  terreux.  Le  résidu  lavé  et  séché  est  alors  mélangé  de 
son  poids  de  flux  noir  (carbonate  potassique  et  charbon)  et  cal- 
ciné légèrement.  Le  produit  renferme  du  séléniure  de  potassium 
que  l’on  extrait  par  l’eau  bouillante;  la  solution  abandonnée  à 
elle-même  à l’air  s’oxyde  et  abandonne  peu  à peu  tout  le  sélénium 
sous  la  forme  d’une  poudre  grise  qu’on  lave,  qu’on  sèche  et  qu’on 
distille  (Woehler). 

Traitement  des  boues  sélénifères.  — Les  dépôts  et  boues  qui 
s’accumulent  dans  les  chambres  à poussière,  les  canaux  et  la 
première  chambre  de  plomb  dans  les  fabriques  d’acide  sulfu- 
rique renferment  généralement  du  sélénium  libre.  Le  grillage 
des  pyrites  transforme  ce  corps  en  anhydride  sélénieux,  mais 
celui-ci  est  ensuite  réduit  par  l'anhydride  sulfureux.  Pour  le 
retirer,  on  mélange  le  dépôt,  lavé  et  séché,  avec  du  carbonate 
et  de  l’azotate  de  potassium  et  on  projette  le  mélange  dans  un 
creuset  chauffé  au  rouge.  Il  se  forme  du  séléniate  de  potassium. 
On  reprend  la  masse  par  de  l’acide  chlorhydrique  et  on  con- 
centre la  solution;  l’acide  sélénique  est  réduit  par  l’acide  chlor- 
hydrique à l’état  d’acide  sélénieux  ; on  traite  alors  celui-ci  à 
l’ébullition  par  l’anhydride  sulfureux  qui  met  le  sélénium  en 
liberté  sous  la  forme  de  flocons  rouges. 

Parmi  les  autres  procédés  employés  nous  citerons  le  suivant, 
indiqué  par  M.  Nilson.  On  traite  les  boues  à 80  ou  100°  par  une 
solution  concentrée  de  cyanure  de  potassium,  il  se  forme  ainsi 
du  séléniocyanure  soluble  qu’on  décompose  par  l’acide  chlorhy- 
drique : le  sélénium  se  précipite.  On  le  purifie  en  le  traitant  par 
l’acide  azotique  qui  le  transforme  en  anhydride  sélénieux.  Après 
avoir  sublimé  ce  dernier  on  le  décompose  par  l’acide  sulfureux. 

L’acide  sulfurique  renferme  quelquefois  du  sélénium  ou  de 
l’anhydride  sélénieux  en  dissolution.  Pour  le  retirer,  il  suffit 
d étendre  d’un  peu  d’eau  et  d’ajouter  de  l’acide  sulfureux.  L’acide 
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chlorhydrique  obtenu  à,  l’aide  d’acide  sulfurique  sélénifère  peut 
également  renfermer  de  l’anhydride  sélénicux. 

284.  Propriétés  physiques.  — Comme  le  soufre,  le  sélé- 
nium se  présente  sous  plusieurs  modifications  allotropiques,  les 
unes  solubles,  les  autres  insolubles  dans  le  sulfure  de  carbone. 

Le  sélénium  fond  à 21 7°  ou  à 250°,  suivant  les  cas,  et  bout  à 665°. 
(Troost).  La  vapeur  est  jaune  foncé  et  sa  densité  offre  la  même 
particularité  que  celle  du  soufre.  Observée  à 860°  elle  est  égale 
à 110  (11  = 1)  ; mais  vers  1450°  elle  devient  normale  et  égale  à 82  ; 
la  théorie  exigeant  79,0  (H.  Deville  et  Troost).  Les  vapeurs  se 
condensent  en  gouttelettes  brunes  ou  en  fleurs  de  sélénium,  d’un 
rouge  écarlate.  La  vapeur  de  sélénium  possède  un  beau  spectre 
d’absorption  dont  les  bandes  sont  surtout  nombreuses  dans  le 
bleu  et  le  violet  (Gernez). 

Sélénium  vitreux.  — Lorsqu’on  laisse  refroidir  très  lentement 
du  sélénium  fondu,  sa  température  baisse  d’abord  régulièrement  ; 
quand  elle  a atteint  112°,  elle  remonte  subitement  à 120or  en 
perdant  de  la  chaleur  latente.  Mais  lorsque  le  refroidissement 
est  plus  rapide,  ce  phénomène  ne  se  produit  pas  et  l’on  obtient 
une  masse  brune,  à cassure  vitreuse , d’un  éclat  semi-métallique 
et  donnant  une  poudre  rouge. 

Le  sélénium  vitreux  a pour  densité  4,26.  11  est  presque  inso- 
luble dans  le  sulfure  de  carbone,  très  peu  soluble  dans  l'acide 
sulfurique.  Il  se  transforme  lentement  à la  température  ordinaire 
en  sélénium  cristallin  ou  granulaire  en  prenant  une  teinte  grise 
et  une  cassure  grenue.  La  chaleur  lui  fait  subir  plus  rapidement 
cette  transformation.  Chauffé,  il  commence  déjà  à se  ramollir 
à 40°  et  devient  plastique  vers  100°,  puis  se  transforme  subite- 
ment vers  125"  dans  la  modification  cristalline,  en  dégageant 
une  quantité  de  chaleur  qui  serait  susceptible  d’élever  la  tempé- 
rature à 265°,  si  elle  était  uniquement  employée  à chauffer  le 
sélénium  (Régnault).  La  chaleur  spécifique  du  sélénium  vitreux 
entre  20°  et  90°  est  égale  à 0,1036  (Y.  Régnault), 

Le  sélénium  qui  se  sépare  de  l’anhydride  sélénieux  par  l’élec- 
trolyse  ou  par  l’action  de  l’anhydride  sulfureux  [fleurs  desélénium , 
sélénium  électro-positif  ) possède  les  mêmes  caractères  que  le  sé- 
lénium vitreux.  C’est  une  poudre  rouge  insoluble  dans  le  sulfure 
de  carbone  ; un  contact  prolongé  avec  ce  liquide  le  rend  cristallin, 
gris  d’acier  et  un  peu  soluble.  A 96°  il  se  transforme  en  sélénium 
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granulaire  et  présente  les  mêmes  phénomènes  thermiques  que  la 
variété  vitreuse. 

Sélénium  noir  cristallin  ou  métallique.  — C’est  la  modification 
cristalline  qui  se  produit  par  la  transformation  du  sélénium 
vitreux.  C’est  celle  qui  se  dépose  des  solutions  de  séléniures  alca- 
lins abandonnées  à l’air.  Sa  densité  est  de  4,8  à 15°  (Hittorff).  Il 
est  insoluble  dans  le  sulfure  de  carbone  et  est  meilleur  conduc- 
teur de  la  chaleur  et  de  F électricité  que  la  variété  vitreuse.  Sa 
chaleur  spécifique  est  beaucoup  plus  faible  et  égale  à 0,07616  entre 
20°  et  90°  et  correspond  à la  chaleur  atomique  normale  6,05 
(Régnault).  On  n’a  pas  pu  obtenir  cette  variété  en  cristaux  me- 
surables. 

Chauffé,  le  sélénium  noir  ou  granulaire  se  ramollit  à 200°  et. 
n’est  complètement  fondu  que  vers  250°  (Mitscherlich).  D’après 
M.  Hittorf,  il  fond  sans  ramollissement  préalable  à 217°. 

Cette  variété  est  insoluble  dans  le  sulfure  de  carbone. 

Sélénium  rouge  soluble.  — Il  se  dépose  en  flocons  amorphes 
par  l’oxydation  de  l’hydrogène  sélénié  à l’air.  1000  parties  de 
sulfure  de  carbone  n’en  dissolvent  que  0 p.  16  à 0°  et  1 p.  à 
l’ébullition,  en  se  colorant  en  rouge.  Par  le  refroidissement,  le 
sélénium  cristallisé  rouge  se  dépose  en  grains  rouges  éclatants, 
qui  sont  formés  de  prismes  clinorhombiques,  ayant  pour  den- 
sité 4,5.  Chauffés  à 150°  avec  de  l’eau,  en  tubes  scellés,  ils  se 
transforment  en  cristaux  noirs  ayant  pour  densité  4,7. 

La  variété  cristallisée  rouge  correspond  au  soufre  prismatique 
et  la  variété  noire  très  probablement  au  soufre  octaédrique.  Quant 
au  sélénium  vitreux,  il  est  comparable  au  soufre  mou  pour  les 
phénomènes  thermiques  qu’il  présente. 

La  conductibilité  électrique  du  sélénium  métallique  est  beau- 
coup plus  considérable  à la  lumière  que  dans  l’obscurité,  surtout 
lorsque  le  sélénium  a été  maintenu  longtemps  à 210°  (Sale, 
W.  Siemens).  Les  radiations  calorifiques  obscures  sont  sans  in- 
fluence; la  chaleur  diminue  même  la  conductibilité  du  sélénium, 
La  conductibilité  électrique  du  sélénium  est  deux  fois  plus  con- 
sidérable à la  lumière  diffuse  que  dans  l’obscurité  ; au  soleil,  elle 
est  décuplée.  C’est  sur  cette  curieuse  propriété  qu’est  fondé  le 
photophone  de  M.  Graham  Bell. 

285.  Propriétés  chimiques.  — Le  sélénium  brûle  difficile- 
ment. Porté  à une  température  assez  élevée,  il  brûle  avec  une 
I.  — Chimie  minérale.  27 
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flamme  bleue  qui  présente  un  spectre  cannelé  analogue  à celui  du 
soufre.  Le  produit  de  la  combustion  est  de  l’anhydride  sélénieux 
qui  entraîne  du  sélénium  non  brûlé  (ou  peut-être  un  sous-oxyde)  ; 
en  même  temps  il  se  produit  une  odeur  caractéristique,  rappelant 
celle  des  raves  pourries.  L’acide  azotique  et  l’eau  régale  le  con- 
vertissent en  anhydride  sélénieux;  l’azotate  de  potassium  fondu, 
en  séléniate. 

Le  chlore  et  le  brome  se  combinent  à froid  au  sélénium.  A 
chaud,  celui-ci  se  combine  au  soufre,  au  phosphore,  à l’hydrogène 
et  aux  métaux. 

Le  sélénium  absorbe  les  vapeurs  d’anhydride  sulfurique.  Il  est 
un  peu  soluble  dans  l’acide  sulfurique  concentré  et  s’en  sépare 
entièrement  par  l’addition  d’eau.  Il  se  dissout  dans  le  cyanure 
de  potassium,  en  donnant  du  sulfocyanure  ; dans  le  sulfite  de  po- 
tassium en  donnant  le  sélénio-sulfate. 

286.  Poids  atomique  et  atomicité.  — Le  poids  atomique, 
déduit  de  la  synthèse  du  tétrachlorure  de  sélénium,  est  79,12  (Ber- 
zelius).  La  décomposition  de  l’anhydride  sélénieux  a conduit 
MM.  Peltersson  etEkman  au  nombre  78,88.  Le  nombre  moyen  79,0 

est  celui  qu’on  adopte  aujourd’hui. 

A l’égard  de  l’hydrogène,  le  sélénium  est  diatomique;  mais  si 
l’on  envisage  ses  combinaisons  avec  le  chlore  et  le  biome,  il  est 
nettement  tétratomique,  car  c’est  le  tétrachlorure  qui  est  le  plus 
stable  des  chlorures. 


HYDROGÈNE  SÉLÉNIÉ.  — H2Se. 

Densité  théor.  = 40,5;  Dens.  obs.  40, 't  (air  : .2 ,795) . 


287.  Préparation.  — Le  gaz  hydrogène  sélénié  (acide 
sélénhydrique)  prend  naissance  lorsqu’on  chauffe  le  sélénium  dans 
un  courant  d’hydrogène  vers  500°;  mais  cette  formation  est 
limitée  par  la  dissociation  qu’éprouve  l’hydrogène  sélénié. 

Pour  le  préparer,  on  décompose  le  séléniure  de  potassium  ou 
le  séléniure  de  fer  par  l’acide  chlorhydrique  dilué  et  on  recueille 


le  gaz  sur  le  mercure. 

288.  Propriétés.  — L’hydrogène  sélénié  est  un  gaz  inco- 
lore, non  liquéfiable  à — 15°,  doué  d’une  odeur  nauséabonde  qui 
exerce  une  irritation  très  vive  sur  les  muqueuses  du  nez  et  sur 
les  yeux,  ainsi  que  sur  les  organes  respiratoires;  il  fait  disparaître 
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pour  plusieurs  heures  le  sens  de  l’odorat  et  cause  des  maux  de 
tête  qui  peuvent  durer  quinze,  jours. 

L'hydrogène  sélénié  est  plus  soluble  dans  l’eau  que  l’hydrogène 
sulfuré,  mais  sa  solution  est  encore  plus  altérable.  Elle  colore  la 
peau  en  brun  et  rougit  la  teinture  du  tournesol.  Exposée  à l’air, 
elle  abandonne  rapidement  du  sélénium  amorphe  rouge,  soluble 
dans  le  sulfure  de  carbone.  Le  chlore,  le  brome,  l’iode  agissent 
de  même.  Elle  décompose  un  grand  nombre  de  solutions  métalli- 
ques donnant  un  précipité  de  séléniure. 

La  chaleur  dissocie  l’hydrogène  sélénié.  La  tension  de  disso- 
ciation, presque  nulle  à 190°,  augmente  peu  à peu  jusqu'à  270°, 
où  elle  est  maximum,  puis  décroît  de  nouveau  jusqu’à  530°  pour 
augmenter  de  nouveau.  Lorsqu’on  chauffe  du  sélénium  dans  un 
tube  rempli  d'hydrogène,  il  se  sublime  et  se  dépose  dans  les  por- 
tions portées  à 270°  en  longues  aiguilles  prismatiques  brillantes, 
qui  augmentent  jusqu’à  ce  que  tout  le  sélénium  soit  volatilisé. 
Ce  n’est  là  qu’une  volatilisation  apparente,  due  àla  dissociation  de 
l'hydrogène  sélénié  d’abord  produit.  Chauffé  dans  les  mêmes 
conditions  dans  tout  autre  gaz,  le  sélénium  fournit  un  sublimé 
opaque  rouge  (Ditte). 

Composition.  — On  la  démontre,  comme  celle  de  l’hydrogène 
sulfuré,  en  chauffant  le  gaz  avec  de  l’étain.  Il  fournit  son  propre 
volume  d’hydrogène,  ce  qui  correspond  à la  molécule  IPSe. 

289.  Séléniures.  — Ils  correspondent  aux  sulfures,  tant  par 
leurs  propriétés  que  par  leur  mode  de  formation.  Il  existe  des 
polyséléniures  et  des  sélénliydrates. 

Les  séléniures  alcalins  s’obtiennent  en  fondant  du  sélénium  ou 
de  l’anhydride  sélénieux  avec  un  carbonate  alcalin  et  du  charbon. 
Quant  aux  sélénliydrates  on  les  prépare  comme  les  sulfhydrates. 
Ils  sont  solubles  dans  l’eau,  mais  leur  solution  qui  est  rouge 
laisse  déposer  rapidement  le  sélénium  au  contact  de  l’air  : 

K2 Se  -h  H2 O + O =±  Se  + 2KIIO. 

C’est  sans  doute  à un  peu  de  sélénium  ou  à un  polyséléniure 
qu’est  due  la  couleur  de  la  solution. 

On  prépare  la  plupart  des  séléniures  métalliques  en  fondant 
directement  le  métal  avec  du  sélénium.  Us  s’obtiennent  encore 


soluble. 


420  COMBINAISONS  DU  SÉLÉNIUM  AVEC  LES  ÉLÉMENTS  HALOGÈNES. 


SÉLÉNIUM  ET  ÉLÉMENTS  IIALOÏDES. 

Ces  combinaisons  correspondent  à celles  du  soufre,  avec  cette 
différence  que  la  combinaison  la  plus  stable  est  celle  qui  est  la  plus 
halogénée. 

PROTOCHLORURE  DE  SÉLÉNIUM.  — Se2Cl2. 


290.  C’est  le  premier  produit  de  l’action  du  chlore  sec  sur  le 
sélénium.  C’est  un  liquide  rouge,  dense  et  épais,  doué  d’une 
odeur  piquante,  assez  volatil  d’après  Sacc.  MM.  Divers  et  Shi- 
mose  le  préparent  en  dirigeant  un  courant  de  .gaz  chlorhydrique 
à travers  une  solution  de  sélénium  dans  l’acide  azotique  fumant. 

Le  protochlorure  de  sélénium  dissout  abondamment  le  sélé- 
nium à chaud  et  l’abandonne  par  le  refroidissement  à l’état  de 
sélénium  noir. 

L’eau  le  décompose  lentement  à froid,  plus  rapidement  à chaud, 
d’après  l’équation  : 

2Se2Cl2  + 3H20  = SeCÙH2  + 3Se  + 4HC1. 


La  chaleur  seule  le  dédouble  en  sélénium  et  tétrachlorure  : 


2Se2Cl2  = 3Se  + SeCl4. 


TÉTRACHLORURE  DE  SÉLÉNIUM.  — SeCP. 

Densité  vapeur  = 110,24. 

291.  Il  se  produit  par  le  dédoublement  du  protochlorure  ou 
par  l’action  d’un  excès  de  chlore  sur  le  sélénium.  M.  Michaelis 
l’a  aussi  préparé  en  traitant  l’anhydride  sélénieux  par  le  perchlo- 
rure  de  phosphore  : 

3Se02  -h  3PC15  = 3SeCl4  + P203  + P0C13. 

C’est  une  masse  blanche  qui,  chauffée,  se  volatilise  sans  fondre 
et  se  sublime  en  petits  cristaux  blancs.  Il  est  soluble  dans 
l’oxychlorure  de  phosphore  d’où  il  cristallise  en  cubes  biillants. 
Sa  vapeur  se  dissocie  au  delà  de  200°  comme  le  prouve  l’abaisse- 
ment de  la  densité. 

L’eau  décompose  le  tétrachlorure  de  sélénium  en  acide  sélé- 
nieux et  acide  chlorhydrique  : 

Se  Cl'*  4-  3H20  = 4HCI  -h  Se03H2. 

Avec  une  petite  quantité  d’eau,  on  obtient  le  chlorure  de  séle- 
nosyle  SeOCE. 


TËTRA-IODURE  DE  SÉLÉNIUM. 
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PROTOBROMURE  DE  SÉLÉNIUM.  — Se^Br2. 

292.  Le  sélénium  s’unil  à son  poids  de  brome  (molécule  pour 
molécule),  avec  élévation  de  température,  en  produisant  un  li- 
quide d’un  rouge  foncé  presque  noir,  paraissant  rouge  rubis  sous 
une  faible  épaisseur,  d’une  densité  égale  à 3,61  ; son  odeur  est 
forte  et  désagréable.  Il  est  soluble  dans  le  sulfure  de  carbone. 
On  l’obtient  aussi  en  dissolvant  du  sélénium  dans  le  tétrabromure. 

L’eau  le  décompose  comme  le  protochlorure  de  sélénium,  il  en 
est  de  même  de  la  chaleur.  Quand  on  le  distille,  il  passe  d’abord 
du  tétrabromure,  puis  à 225°  une  certaine  quantité  de  protobro- 
mure et  il  reste  du  sélénium.  L’alcool  absolu  le  dédouble  aussi 
en  sélénium  et  tétrabomure. 

TÉTRABROMURE  DE  SÉLÉNIUM.  — SeBr  . 

293.  Il  se  produit  par  l'action  d’un  excès  de  brome  ou  par  le 
dédoublement  du  protobromure.  Il  se  dépose  sous  forme  d’une 
poudre  cristalline  orangée  lorsqu’on  ajoute  du  brome  à une  solu- 
tion de  protobromure  dans  le  sulfure  de  carbone.  Il  se  volatilise 
déjà  à 75°  ou  80°,  perd  un  peu  de  brome  et  donne  un  sublimé  de 
lamelles  hexagonales  noires  et  de  cristaux  orangés  de  tétrabro- 
mure inaltéré.  Exposé  à l’air,  il  perd  du  brome  et  se  transforme 
en  protobromure.  Son  odeur  rappelle  celle  du  chlorure  de  soufre. 

PROTO-IODURE  DE  SÉLÉNIUM.  — Se'-V. 

294.  Masse  grenue  cristalline,  d’un  aspect  semi-métallique, 
qui  se  produit  lorsqu’on  broie  le  sélénium  avec  de  l’iode  dans  les 
proportions  voulues.  Il  fond  à 68-70°  en  perdant  un  peu  d’iode. 
Il  cède  également  de  l’iode  à tous  les  dissolvants  de  ce  corps. 
M.  R.  Schneider  l’a  aussi  obtenu  en  chauffant  à 100°  sous  pres- 
sion, le  protobromure  de  sélénium  avec  de  l’iodure  d’éthyle. 

TÉTRA  IODURE  DE  SÉLÉNIUM.  — Sel-. 

295.  Il  ressemble  au  précédent  et  se  comporte  de  même. 
M.  R.  Schneider  l’a  préparé  en  traitant  le  tétrabromure  par  l’io- 
dure d’éthyle  ou  en  agitant  une  solution  concentrée  d’acide  iodhy- 
drique  avec  de  l’acide  séléniciix.  C’est  alors  un  précipité  brun. 

FLUORURE  DE  SÉLÉNIUM. 

296.  En  faisant  passer  de  la  vapeur  de  sélénium  sur  du 
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fluorure  de  plomb,  il  se  sublime  des  cristaux  de  fluorure  de  sélé 
nium.  solubles  dans  l’acide  fluorbydrique  et  décomposables  par 
l’eau  (Knox). 

COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DU  SÉLÉNIUM. 

Ou  ne  connaît  avec  certitude  qu’un  seul  oxyde  du  sélénium, 
Y anhydride  sêlènieux  SeO2  quoique  l’on  connaisse  deux  acides, 
Y acide  sélénieux  et  Y acide  sélénique , l’anhydride  de  ce  dernier 
n’a  pas  été  obtenu.  Berzelius  attribuait  à un  sous-oxyde  l’odeur 
pénétrante  que  répand  le  sélénium  quand  il  brûle. 

ANHYDRIDE  SÊLÈNIEUX.  — SeO2. 

297.  On  l’obtient  en  brûlant  le  sélénium,  chauffé  dans  une 
petite  cornue,  dans  un  courant  d’air  ou  d’oxygène  secs.  Il  se 
sublime  en  aiguilles  quadrangulaires,  blanches  et  brillantes.  Ou 
bien  on  traite  le  sélénium  par  l’acide  azotique  ou  par  l’eau  régale 
et  on  sublime  le  produit  privé  de  l'excès  de  ces  acides. 

L’anhydride  sélénieux  se  volatilise  sans  fondre  à la  tempéra- 
ture d’ébullition  de  l'acide  sulfurique.  Ses  vapeurs  sont  jaunâtres, 
douées  d’une  odeur  acide  et  pénétrante.  Leur  spectre  d'absorption 
présente  des  bandes  dans  le  bleu  et  le  violet  (Gernez).  L'anhydride 
sélénieux  est  très  soluble  dans  l’eau  et  dans  l'alcool. 

ACIDE  SÉLÉNIEUX.  — SeOjH2. 

298.  Il  se  produit  lorsqu’on  oxyde  le  sélénium  par  l’acide 
azotique  ou  lorsqu’on  dissout  l’anhydride  sélénieux  dans  l’eau. 
La  solution  saturée  à chaud  l’abandonne  en  cristaux  limpides 
ressemblant  au  salpêtre  et  devenant  opaques  à l’air  humide. 
Chauffés,  ces  cristaux  se  dédoublent  en  eau  et  anhydride. 

La  solution  d’acide  sélénieux  est  acide.  Traitée  par  l'acide 
sulfureux,  elle  donne  un  dépôt  de  sélénium  rouge  amorphe  ; cette 
réduction  est  plus  rapide  à chaud  ou  à la  lumière  qu'à  froid  ou 
dans  l’obscurité.  Elle  n’a  pas  lieu  lorsqu’on  traite  l’anhydride 
sélénieux  par  l’anhydride  sulfureux  (II.  Scluilze).  Tous  les  mé- 
taux, sauf  l’or,  le  platine,  le  palladium,  réduisent  l’acide  sélénieux. 
L’hydrogène  sulfuré  y produit  un  précipité  jaune  de  sulfure  de 
sélénium  SeS2  d’après  Berzelius,  mais  qui,  d'après  H.  Rose  et 
d’autres  auteurs,  est  un  mélange  de  soufre  et  de  sélénium.  Les 
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matières  organiques,  par  exemple  les  poussières  de  l’air,  réduisent 
également  l’acide  sélénieux. 

L’acide  sélénieux  se  distingue  donc  nettement  de  l’acide  sul- 
fureux qui,  au  contraire,  est  très  oxydable. 

Les  hvdracides  forment  avec  l’anhydride  sélénieux  des  com- 
binaisons définies,  facilement  dissociables,  qui  ont  été  décrites 
par  M.  Ditte. 

Les  agents  oxydants  tels  que  le  chlore,  le  bichromate  de  potas- 
sium, etc.,  transforment  l’acide  sélénieux  dissous  en  acide 
sélénique. 

299.  Sélénites.  — L’acide  sélénieux  est  un  acide  bibasique; 
mais  outre  les  sels  neutres  et  acides  Se03M2  et  Se03MH,  ils  don- 
nent aussi  des  sels  sur  acides,  par  exemple  Se03KH.  Se03H2. 

Les  sélénites  alcalins  neutres  sont  solubles  dans  l’eau;  les  autres 
sélénites  neutres  sont  insolubles  ou  peu  solubles.  Les  sélénites 
acides  sont  tous  solubles.  Leurs  solutions  se  comportent  à l’égard 
des  réactifs  comme  celle  de  l’acide  sélénieux. 

Chauffés  avec  du  charbon,  les  sélénites  sont  réduits  avec  forma- 
tion de  séléniures  ou  de  sélénium  libre.  Avec  le  carbonate  de 
sodium,  au  feu  de  réduction,  ils  donnent  une  masse  liépathique 
qui,  humectée  d’eau,  brunit  une  lame  d’argent  et  qui  donne  l’odeur 
de  l’hydrogène  sélénié  par  une  goutte  d'acide.  Enfin,  chauffés  avec 
du  sel  ammoniac  sec,  ils  donnent  un  sublimé  de  sélénium. 

300.  Chlorure  de  sélénosyle  SeOCl2.  — Ce  composé,  qui 
correspond  au  chlorure  de  thionyle,  se  produit  par  l’action  de 
l’anhydride  sélénieux  sur  le  tétrachlorure  de  sélénium. 

SeO2  + SeCl4  — 2SeOCl2. 

C’est  un  liquide  jaunâtre,  fumant  à l’air,  qui  se  prend  par  le 
froid  en  cristaux  incolores,  fusibles  à 10°.  Sa  densité  est  égale  à 
2,44.  Il  bout  à 179°, 5.  Il  est  décomposé  par  l’eau  comme  parles 
chlorures  d’acides.  Traité  par  le  chlorure  de  thionyle  il  est  trans- 
formé en  tétrachlorure  de  sélénium  avec  dégagement  de  gaz  sul- 
fureux (Micbaelis)  : 

• SeOCl2  -h  SOCl2  = SeCl4  -h  SO2. 

Bromure  cle  sélénosyle  SeOBr2. — Obtenu  comme  le  chlorure,  il 
constitue  de  longues  aiguilles.  * 
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ACIDE  SÉLÉNIQUE.  — SeO  H’. 

301.  Il  sc  produit  par  Faction  du  chlore  sur  une  solution  d’acide 
sélénieux  ou  sur  le  sélénium  délayé  dans  l’eau.  Le  brome  agit  de 
môme.  Les  sélénites,  dans  les  mômes  circonstances,  sont  conver- 
tis en  séléniates. 

On  obtient  l’acide  sélénique  pur  en  traitant  le  sélénite  d’argent, 
délayé  dans  l’eau,  par  le  brome  (Thomsen). 

Se03Ag2  + II20  Br2  = Se04H2  + 2AgBr. 

On  peut  aussi  décomposer  les  séléniates  de  cuivre  ou  de  plomb 
par  l'hydrogène  sulfuré. 

En  concentrant  la  solution  d’acide  sélénique  jusqu’à  la  tempé- 
rature de  265°,  on  obtient  un  liquide  qui  a pour  densité  2,61  et 
renferme  encore  5,1p.  100  d’eau.  Il  bout  à 280°,  mais  il  commence 
à se  dédoubler  à cette  température  en  acide  sélénieux  et  oxygène. 
On  peut  cependant  continuer  la  concentration  dans  le  vide  sec  jus- 
qu’à une  teneur  de  97,4  p.  100  d’acide  Se07,H2,  qui  a alors  pour 
densité  2,627  (Fabian). 

L’acide  sélénique  concentré  est  un  liquide  limpide,  très  acide, 
qui  est  avide  d’eau  et  s’y  dissout  avec  élévation  de  température. 
Il  dissout  le  zinc  et  le  fer  avec  dégagement  d’hydrogène.  L’or  et  le 
cuivre  s’y  dissolvent  à chaud  avec  production  d’acide  sélénieux. 
L’acide  sulfureux  et  l’hydrogène  sulfuré  ne  réduisent  pas  l’acide 
sélénique.  Par  contre,  l'acide  chlorhydrique  bouillant  le  trans- 
forme en  acide  sélénieux  avec  dégagement  de  chlore  : 

Se04H2  + 2HCI  = Se03H2  + H20  + Cl2. 

Un  semblable  mélange  dissout  le  platine  à la  manière  de  l’eau 
régale. 

L’acide  sélénique  donne  avec  le  chlorure  de  baryum  un  préci- 
pité insoluble  dans  l’eau  et  dans  l’acide  azotique.  Ce  précipité  se 
distingue  du  sulfate  de  baryum  en  ce  qu’il  sc  dissout  dans  l’acide 
chlorhydrique  bouillant  avec  dégagement  de  chlore  et  formation 
de  sélénite  de  baryum.  Ce  caractère  est  commun  à tous  les  sélé- 
niates. 

302.  Séléniates.  — Ces  sels  présentent  une  grande  analogie 
avec  les  sulfates,  avec  lesquels  ils  sont  isomorphes;  leurs  rela- 
tions de  solubilité  sont  en  général  les  mômes.  On  a vu  plus  haut 
comment  on  les  distingue  des  sulfates.  L’acide  sélénique  produit  les 
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mêmes  sels  doubles  que  l’acide  sulfurique,  par  exemple  des  aluns. 

On  prépare  les  séléniates  alcalins  en  fondant  le  sélénium  ou  ses 
divers  composés  avec  un  azotate  alcalin  ou  par  l’action  du  chlore 
sur  la  solution  des  sélénites,  c’est  du  reste  ainsi  que  l’on  peut 
préparer  tous  les  autres  séléniates. 

SULFURES  ET  OXYSULFURES  DE  SÉLÉNIUM. 

303.  Sulfures.  — Le  soufre  et  le  sélénium  se  mélangent  par 
fusion  en  toutes  proportions.  Berzelius  admettait  deux  sulfures 
de  sélénium  SeS2  et  SeS3,  qu’il  avait  préparés  par  fusion  des 
éléments  dans  les  proportions  voulues. 

Le  précipité  produit  par  l’hydrogène  sulfuré  dans  l’acide  sélé- 
nieux  renferme  SeS2  ; celui  obtenu  par  l’hydrogène  sélénié  et 
l’acide  sulfureux  renferme  Se2S.  Le  premier  fond,  après  dessicca- 
tion, à 100°  et  se  concrète  en  une  masse  orangée  translucide.  Ces 
composés  paraissent  plutôt  devoir  être  envisagés  comme  des  mé- 
langes isomorphes  que  comme  des  combinaisons  définies.  Ils  sont 
solubles  dans  le  sulfure  de  carbone  et  les  cristallisations  successives 
obtenues  dans  ce  dissolvant  possèdent  des  compositions  différentes. 

Le  seul  sulfure  bien  défini  est  peut-être  le  sulfure  SeS  obtenu 
par  M.  Ditte  en  traitant  par  le  sulfure  de  carbone  le  précipité  pro- 
duit par  l’hydrogène  sulfuré  dans  une  solution  de  séléniure  de 
potassium.  Il  est  en  paillettes  d’un  rouge  brun. 

La  grande  analogie  du  sélénium  avec  le  soufre  se  manifeste 
dans  les  combinaisons  suivantes,  où  le  sélénium  peut  remplacer 
le  soufre  atome  par  atome.  Ces  combinaisons  sont  le  trioxy sul- 
fure SeSO3,  qui  correspond  au  sesquioxyde  de  soufre  ; Y acide 
séléniosulj urique  correspondant  à l’acide  thiosulfurique  ou  liypo- 
sulfureux  et  l 'acide  séléniodithionique  correspondant  à l’acide 
trithionique. 

304.  Trioxysulfure  de  sélénium  SeSO3.  — Il  s’obtient, 
comme  le  sesquioxyde  de  soufre,  en  remplaçant  le  soufre  par  le 
sélénium.  Cet  élément,  comme  l’avait  déjà  observé  Magnus,  se 
dissout  dans  l’acide  sulfurique  fumant  avec  une  couleur  verte. 
Lorsqu’on  ajoute  du  sélénium  à de  l’anhydride  sulfurique  fondu, 
le  trioxysulfure  se  sépare  en  gouttes  goudronneuses  qui  se  con- 
crètent  en  un  amas  de  petits  cristaux  prismatiques  d’un  vert 
sale,  donnant  une  poudre  jaune.  Ce  corps  est  soluble  dans  l’acide 
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sulfurique  avec  une  couleur  verte.  Il  est  décomposé  par  l’eau 
avec  dépôt  de  sélénium  et  formation  des  acides  sulfurique,  sulfu- 
reux et  sélénieux.  Chauffé,  il  fond  et  se  dédouble  en  sélénium  et 
anhydrides  sulfureux  et  sélénieux  (H.  Weber). 

305.  Acide  séléniosulfurique  S-Se03H2  ou  SO^qjj  . — 

Cet  acide  est  inconnu  à l’état  de  liberté.  Son  sel  de  potassium  a 
été  obtenu  par  Cloez  en  dissolvant  du  sélénium  dans  une  solution 
de  sulfite  neutre  de  potassium,  à 150°  sous  pression  ou  simple- 
ment à l’ébullition.  Par  la  cristallisation,  il  se  sépare  d’abord  du 
séléniodithionate  de  potassium  (Rathke);  le  séléniosulfate  cris- 
tallise ensuite  par  l’évaporation  des  eaux  mères  en  tables  hexa- 
gonales déliquescentes. 

Les  séléniosulfates  sont  isomorphes  avec  les  thiosulfates  et 
présentent  des  réactions  du  môme  ordre;  les  acides  les  décom- 
posent avec  dépôt  de  sélénium  et  dégagement  d’anhydride 
sulfureux. 

306.  Acide  séléniodithionique  S2SeO°IP.  — Également 
inconnu  à l’état  de  liberté.  Son  sel  de  potassium,  dont  on  vient 
de  voir  le  mode  de  préparation,  s’obtient  aussi  lorsqu’on  mélange 
à chaud  des  solutions  concentrées  de  séléniosulfate,  de  sulfite 
neutre  de  potassium  et  d’acide  sélénieux. 

Ses  réactions  rappellent  celles  des  trithionates. 

ANALYSE  DES  COMPOSÉS  DE  SÉLÉNIUM. 

307.  Le  sélénium  est  le  plus  souvent  dosé  sous  forme  de  sélé- 
nium précipité,  que  l’on  sèche  à 100°  et  que  l’on  pèse.  Dans  le 
cas  des  séléniates,  on  ramène  ces  sels  à l’état  de  sélénites  par 
l’acide  chlorhydrique  bouillant,  puis  l’on  décompose  la  solution 
acide  du  sélénite  par  l’acide  sulfureux,  et  on  recueille  le  sélé- 
nium. Si  l’on  a affaire  à un  séléniure,  on  traite  celui-ci  par  le 
chlore  sec,  qui  fournit  du  tétrachlorure  de  sélénium  volatil  et 
décomposahle  par  l’eau  avec  production  d’acide  sélénieux,  ou 
bien  on  le  fond  dans  un  courant  d’hydrogène  avec  du  carbonate 
potassique  qui  le  transforme  en  séléniure  alcalin,  dont  la  solu- 
tion abandonne  lentement  tout  le  sélénium  au  contact  de  l’air; 
ce  dernier  procédé  est  très  imparfait. 

Le  dosage  de  l’acide  sélénique  par  le  séléniate  de  baryum  est 
peu  précis,  ce  sel  n’étant  pas  assez  insoluble. 


EXTRACTION  DU  TELLURE. 


427 


Dans  certains  cas,  le  soufre  peut  accompagner  le  sélénium 
précipité;  pour  le  séparer,  le  mieux  est  de  dissoudre  le  précipité 
dans  le  cyanure  de  potassium  (A.  Oppenheim),  puis  de  traiter  la 
solution  par  l’acide  chlorhydrique,  qui  n’en  précipite  que  le 
sélénium. 

TELLURE.  — Te  — 128. 

Dens.  vap.  observée  = 130. 

308.  Historique.  — État  naturel.  — Cet  élément,  beau- 
coup plus  rare  que  le  sélénium,  se  rencontre  à l’état  natif  ou  sous 
forme  de  tellurures  métalliques,  principalement  en  Hongrie  et  en 
Transylvanie  ; on  en  a aussi  rencontré  à Calaveras  (Californie), 
à Kara-Hissœr  (Asie  Mineure)  et  dans  d’autres  localités.  Les 
principaux  tellurures  naturels  sont  le  tellurure  de  bismuth  ou 
tétradymite  ; de  plomb  ( altaïte , nagy agite ),  d’argent  ( hessite ),  d’or 
(. sylvane ),  de  nickel  ( mélonite ). 

Le  tellure  avait  attiré  l’attention  dès  la  Fin  du  siècle  dernier  et 
était  nommé  auriim  pavadoxum.  Il  a été  signalé  pour  la  première 
fois  en  1782  par  Müller  de  Reich enstein,  puis  avec  plus  de  préci- 
sion par  Klaproth,  en  1798,  qui  lui  a donné  son  nom  (de  tel/ns, 
la  terre).  Mais  c’est  surtout  depuis  les  recherches  de  Berzelius 
en  1832,  que  cet  élément  est  mieux  connu. 

309.  Extraction.  — Le  tellurure  de  bismuth,  qui  renferme 
60  p.  100  de  tellure  et  4 p.  100  de  soufre,  est  fondu  avec  son 
poids  de  carbonate  alcalin.  La  masse  fondue  est  ensuite  reprise 
par  de  l’eau  bouillie  qui  dissout  le  tellurure  et  le  sulfure  alcalins, 
puis  on  abandonne  la  solution  à l’air  ; le  tellure  se  précipite  peu 
à peu  en  paillettes  d’apparence  métallique.  La  dissolution  en  re- 
tient une  petite  quantité  qu’on  précipite  par  l’acide  chlorhydrique. 

Les  tellurures  d’argent,  d’or,  de.  plomb,  peuvent  être  traités 
par  le  chlore;  le  chlorure  de  tellure  produit  se  sépare  par  distil- 
lation du  chlorure  métallique. 

On  peut  encore  traiter  le  minéral,  épuisé  par  l’acide  chlorhy- 
drique, par  l’eau  régale,  concentrer  la  solution  claire  puis,  après 
avoir  précipité  For  par  le  sulfate  ferreux,  précipiter  le  tellure  par 
l’acide  sulfureux. 

Le  tellure  précipité  est  fréquemment  accompagné  de  soufre  et 
de  sélénium,  la  meilleure  méthode  pour  le  séparer  de  ces 
éléments  consiste  à faire  bouillir  le  mélange  avec  une  solution 
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•concentrée  de  cyanure  de  potassium.  Le  tellure  reste  seul  inso- 
luble, saul  une  petite  quantité  qui  passe  à l’état  de  tellurite  de 
potassium  qu’on  décompose  par  le  sulfite  de  sodium,  après  avoir 
précipité  le  sélénium  par  l’acide  chlorhydrique  (Oppenheim). 

310.  Propriétés.  — Le  tellure  possède  l’aspect  métallique  de 
l’étain  et  Berzelius  le  classait  parmi  les  métaux.  11  est  cassant, 
à texture  cristalline,  et  se  pulvérise  facilement.  Sa  densité  est  G, 2b. 
Il  cristallise  en  rhomboèdres  de  86°, 56'.  Il  conduit  la  chaleur  et 
l’électricité,  mais  moins  bien  que  les  métaux.  Il  fond  à 452° 
(Carnelley  et  Williams)  et  bout  à une  température  plus  élevée  en 
émettant  des  vapeurs  d’un  jaune  d’or  qui  se  condensent  en  gout- 
telettes ou  en  aiguilles.  Le  spectre  d’absorption  de  cette  vapeur 
est  caractérisé  par  des  bandes  allant  du  jaune  au  violet.  La  den- 
sité de  cette  vapeur  a été  prise  à 1440°,  par  MM.  Deville  et  Troost, 
qui  l’ont  trouvée  égale  à 9 par  rapport  à l’air,  soit  130  par  rapport 
à l'hydrogène. 

Le  tellure  brûle  avec  une  flamme  bleue,  verdâtre  à l’intérieur, 
en  répandant  des  fumées  d’anhydride  tellureux  et  une  odeur 
particulière,  faible,  due  peut-être  à une  trace  de  sélénium.  Il  se 
dissout  en  petite  quantité  dans  l’acide  sulfurique  concentré  et 
froid  avec  une  couleur  pourpre,  mais  en  est  reprécipité  par 
l’eau.  A chaud,  il  réduit  l’acide  sulfurique;  il  se  dégage  de 
l’anhydride  sulfureux  et  l’acide  tellureux  cristallise  par  le  refroi- 
dissement. L’acide  sulfurique  fumant  dissout  le  tellure  avec  une 
couleur  rouge  en  donnant  le  Lrioxy sulfure  de  tellure.  L’acide 
azotique  concentré  convertit  le  tellure  en  acide  tellureux;  l’eau 
régale,  en  un  mélange  d’acides  tellureux  et  tellurique.  Fondu 
avec  du  salpêtre,  il  donne  du  tellurate  de  potassium. 

Poids  atomique.  — L’analyse  du  bromo-tellurate  de  potas- 
sium a conduit  M.  Y.  de  Haucr  au  nombre  128;  Berzelius  avait 
trouvé  128,29.  D’après  les  recherches  de  M.  Brauner,  ce  nombre 
serait  trop  fort,  et  il  faudrait  adopter  le  nombre  125. 

Comme  le  sélénium  et  le  soufre,  le  tellure  peut  fonctionner 
comme  diatomique  et  comme  tétratomique. 

HYDROGÈNE  TELLURE.  — H-Te. 

D.  théor.  ==  65,0;  Densité  obs.  =64,8;  (air  : 4,489). 

31 1.  Ce  gaz  a été  découvert  par  Davy  en  1810.  11  se  forme  lors- 
qu’on chauffe  le  tellure  dans  un  courant  d’hydrogène;  mais  cette 
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synthèse  est  limitée  par  la  tension  de  dissociation,  et  Von  observe 
les  mêmes  phénomènes  qu’avec  le  sélénium.  Si  l’on  opère  dans 
un  tube  scellé,  le  tellure  se  sublime  en  longs  prismes  brillants. 

On  prépare  l’hydrogène  telluré  en  décomposant  le  tellurure  de 
zinc,  ZnTe,  obtenu  en  fondant  le  tellure  avec  le  zinc,  par  l’acide 
chlorhydrique. 

C’est  un  gaz  incolore,  doué  d’un  odeur  désagréable  rappelant 
celle  de  l’hydrogène  sulfuré,  soluble  dans  l’eau.  Il  est  combus- 
tible et  brûle  avec  une  flamme  bleue. 

La  solution  d’acide  tellureux  est  acide.  Elle  absorbe  l’oxygène 
de  l’air  et  abandonne  alors  le  tellure  sous  la  forme  d’une 
poudre  brune.  Tous  les  agents  oxydants  conduisent  au  même 
résultat. 

L’hydrogène  telluré  précipite  les  solutions  métalliques  en  don- 
nant des  tellurures. 

312.  Tellurures.  — Les  tellurures  alcalins  sont  solubles;  leur 
solution  est  pourpre  et  très  oxydable;  elle  perd  peu  à peu  tout  le 
tellure.  On  les  obtient  en  fondant  le  tellure  ou  les  tellurures  mé- 
talliques avec  les  carbonates  alcalins,  en  présence  de  charbon,  ou 
bien  en  dirigeant  un  courant  d’hydrogène  telluré  dans  une  solution 
d’alcali  caustique.  On  admet  l’existence  de  tellur  hydrate  s MHTe. 

Les  tellurures  métalliques,  dont  quelques-uns  se  rencontrent 
dans  la  nature,  s’obtiennent  par  fusion  du  tellure  avec  les  métaux; 
on  peut  les  envisager  comme  de  véritables  alliages. 

TELLURE  ET  ÉLÉMENTS  HALOGÈNES. 

313.  Bichlorure  de  tellure  TeCl2  — On  l’obtient  en  faisant 
passer  un  courant  lent  de  chlore  sec  sur  le  tellure  fortement  chauffé 
ou  sur  le  tellurure  d’argent  naturel.  Il  se  produit  encore  lors- 
qu’on chauffe  le  tétrachlorure  avec  son  poids  de  tellure  pulvérisé. 

C’est  un  corps  amorphe  noir,  donnant  une  poudre  jaune  vert 
(H.  Rose,  Berzelius).  Il  fond  à 209°  en  un  liquide  noir  qui 
distille  à 327°  (Carnelley  et  Williams).  La  vapeur  est  pourpre  et 
donne  un  spectre  d’absorption  caractérisé  par  des  bandes  dans 
l’orangé  et  dans  le  vert. 

L’eau  décompose  le  bichlorure  de  tellure  en  donnant  du  tellure 
et  de  l’acide  tellureux  : 

2TeCl2  + 3H20  ==  TeOaH2  + Te  + 4HG1. 
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314.  Tétrachlorure  de  tellure  TcGl4.  — On  l’obtient  par 
1 action  d’un  fort  courant  de  chlore  sur  le  tellure  modérément 
chauffé  ou  sur  le  bichlorure.  C’est  un  composé  cristallin  blanc, 
moins  volatil  que  le  bichlorure.  D’après  MM.  Carnelley  et  Wil- 
liams, il  fond  à 224°  en  un  liquide  jaunâtre  et  bout  à 414°  en 
émettant  une  vapeur  jaune  foncé  qui  se  condense  en  une  poudre 
blanche.  Il  attire  l’humidité  de  l’air.  L’eau  froide  le  décompose  en 
donnant  de  l’acide  tellureux  et  un  oxychlorure  de  tellure. 

Il  s’unit  à d’autres  chlorures,  par  exemple  au  chlorure  d’alu- 
minium (R.  Weber). 

Lorsqu'on  mêle  une  solution  de  chlorure  de  potassium  ou  de 
sel  ammoniac  avec  une  solution  d’acide  tellureux  dans  l’acide 
chlorhydrique,  il  se  dépose  de  petits  octaèdres  d’un  jaune  citron 
qui  constituent  des  chlorures  doubles  (Berzelius). 

315.  Bibromure  de  tellure  TeBr2.  — Il  se  produit  lors- 
qu’on distille  le  tétrabromure  avec  du  tellure  en  poudre.  Il  forme 
des  vapeurs  violettes  qui  se  condensent  en  aiguilles  noires,  fusibles 
vers  280’.  Il  bout  à 339°. 

316.  Tétrabromure  de  tellure  TeBr5.  — On  ajoute  peu  à 
peu  du  tellure  à du  brome  en  excès,  refroidi  à 0°,  puis  on  distille 
l’excès  de  brome.  Le  résidu  est  une  masse  orangée,  fusible  à 380° 
en  un  liquide  rouge  foncé  qui  se  prend  en  masse  cristalline  par 
le  refroidissement.  Il  bout  à 420°  (Carnelley  et  Williams)  et  se 
sublime  en  aiguilles  d’un  jaune  clair. 

Le  tétrabromure  de  tellure  se  dissout  dans  une  petite  quantité 
d’eau  froide  en  donnant  un  liquide  jaune  qui  abandonne  par 
l’évaporation  un  hydrate  cristallisé  en  tables  rhombiques  d’un 
rouge  rubis.  La  solution  de  cet  hydrate  donne  des  bromures 
doubles  avec  les  bromures  alcalins.  Le  sel  potassique  TeBr4. 2 KBr 
+ 3IPO  forme  des  cristaux  opaques,  brillants,  d’un  rouge  foncé 
(von  Ilauer). 

Un  excès  d’eau  décompose  le  Létrabramure  de  tellure  en  acides 
tellureux  et  chlorhydrique. 

317.  Biiodure  de  tellure  Tel2.  — On  chauffe  doucement  le 
tellure  pulvérisé  avec  un  léger  excès  d’iode,  qu’on  chasse  ensuite 
par  la  chaleur.  Après  la  distillation  de  l’iode,  Tiodure  de  tellure 
se  sublime  en  petits  cristaux  noirs  et  brillants  inaltérables  par 
l’eau,  même  à l’ébullition. 

318.  Tétra-iodure  de  tellure  TeP.  — On  prépare  ce  corps 
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en  chauffant  l’acide  tellureux  avec  une  solution  d’acide  iodhy- 
drique,  puis  concentrant  dans  le  vide.  C’est  une  masse  cristalline 
d’un  gris  de  fer,  fusible  en  perdant  de  l’iode.  L’eau  froide  le  dé- 
compose lentement;  l’eau  chaude  le  transforme  en  acide  tellu- 
reux. D’après  Berzelius  le  produit  de  l'action  de  l’eau  serait  un 
oxyiodure  indécomposable  par  un  excès  d’eau. 

319.  Tétrafluorure  de  tellure  TeFP.  — Si  l'on  évapore  au 
bain-marie  une  solution  d’acide  tellureux  dans  l'acide  fluorhydri- 
que,  le  résidu  se  prend  par  le  refroidissement  en  une  masse  grenue 
blanche  qui,  chauffée  dans  un  creuset  de  platine,  perd  de  l’eau 
et  de  l’acide  fluorhydrique,  puis  émet  des  vapeurs  de  tétrafluorure 
de  tellure  qu'on  peut  condenser.  Ce  corps  forme  alors  un  sublimé 
incolore,  transparent  et  déliquescent. 

COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DU  TELLURE. 

Outre  les  anhydrides  tellureux  TeO2  et  tellurique  TeO3,  il  existe 
un  oxyde  inférieur  TeO,  décrit  par  MM.  Divers  et  Shimose. 

320.  Oxyde  de  tellure  TeO.  — Il  se  produit  lorsqu'on 
chauffe  le  trioxy sulfure  de  tellure  à 180°  dans  le  vide.  C’est  une 
masse  noire,  qui  ressemble  au  liège  brûlé  et  qui  prend  un  éclat 
graphitique  par  la  compression.  A une  température  plus  élevée, 
dans  le  vide,  il  se  dédouble  en  anhydride  tellureux  et  tellure. 

ANHYDRIDE  TELLUREUX.  — TeO2. 

321.  Il  a été  rencontré  dans  les  Siebenbürgen  et  constitue  le 
minéral  nommé  tellurite.  C’est  le  produit  de  la  combustion  du 
tellure  ; il  se  sublime  en  petits  octaèdres.  Il  se  produit  aussi  par 
la  déshydratation,  à une  douce  chaleur,  de  l’acide  tellureux.  La 
solution  de  cet  acide,  telle  qu’on  l’obtient  en  dissolvant  le  tellure 
dans  l’acide  azotique  concentré  et  chaud,  abandonne  aussi  peu 
à peu  des  cristaux  octaédriques  d’anhydride. 

L’anhydride  tellureux  est  presque  insoluble  dans  l’eau  et  ne 
rougit  pas  le  tournesol.  Il  fond  au  rouge  sombre  en  un  liquide 
jaune  foncé,  qui  se  prend  en  une  masse  cristalline  blanche  par  le 
refroidissement.  Il  ne  se  volatilise  qu’à  une  température  supé- 
rieure au  point  d’ébullition  du  tellure. 

L’anhydride  tellureux  est  dimorphe.  Celui  qui  est  obtenu  par  voie 
humide  est  en  octaèdres  quadratiques,  très  voisins  de  l’octaèdre 
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régulier.  Il  a alors  pour  densité  5,07.  L’anhydride  obtenu  par  voie 
de  fusion  est  en  longues  aiguilles  appartenant  sans  doute  au 
prisme  orthorliombique  et  ayant  pour  densité  5,915  (D.  Klein). 

L’anhydride  tellureux,  quoique  oxyde  acide,  fonctionne  aussi 
comme  oxyde  basique  et  donne  avec  les  acides  des  sels  instables. 

ACIDE  TELLUREUX.  — TeCU’IU. 

322.  Il  forme  un  précipité  volumineux  lorsqu’on  verse  dans 
l'eau  froide  une  solution  récente  de  tellure  dans  l'acide  azotique 
concentré.  C’est,  après  dessiccation,  une  masse  terreuse  un  peu 
soluble  dans  l’eau,  à saveur  métallique  et  à réaction  légèrement 
acide.  Il  perd  avec  facilité  les  éléments  de  l’eau  pour  se  convertir 
en  anhydride. 

L’acide  tellureux  est  soluble  dans  les  acides.  La  solution  chlor- 
hydrique est  jaune  ; étendue  d’eau  ou  neutralisée  par  un  carbonate 
alcalin  ou  par  l’ammoniaque,  elle  laisse  déposer  de  l'acide  tellu- 
reux soluble  dans  un  excès  de  réactif.  Elle  précipite  en  brun  par 
l’hydrogène  sulfuré  en  donnant  un  sulfure  soluble  dans  le  sulfure 
ammonique.  L’acide  sulfureux,  le  chlorure  stanneux,  le  zinc  en 
précipitent  du  tellure  libre.  Le  glucose  réduit  de  même  ses  solu- 
tions alcalines. 

323.  Tellurites.  — Outre  les  tellurites  neutres  et  les  tellurites 
acides,  il  existe  des  tellurites  suracides  Te03H2.  TeO'RII  et  les 
anliydrosels  Te  09R2  dérivant  de  4 molécules  d’acide  tellureux. 
Les  métaux  lourds  ne  fournissent  que  les  sels  neutres,  qui  sont 
insolubles  dans  l’eau.  Les  tellurites  alcalins  sont  solubles  dans 
l’eau,  les  sels  alcalino-terreuxle  sont  moins. 

Les  tellurites  sont  vénéneux  et  agissent  comme  vomitifs.  Ils 
communiquent  à l’haleine  une  odeur  nauséabonde  qui  persiste 
très  longtemps  (Hansen). 

324.  Sels  de  tellure  ou  de  telluryle.  — L’anhydride  tel- 
lureux se  dissout  dans  les  acides  concentrés,  donnant  des  com- 
binaisons instables,  qui  sont  dédoublées  par  l’eau.  D.  Klein  a 
obtenu  la  combinaison  azotique  Az20:i.  4Te02 -t- 1 1/2  IPO  en 
oxydant  le  tellure  par  un  grand  excès  d’acide  azotique  de  1,3  de 
densité,  puis  évaporant  à une  douce  chaleur:  elle  se  dépose  en 

petites  aiguilles  orthorhombiques. 

Le  sulfate  SO3.  2Te02  a été  obtenu  en  dissolvant  l’anhydride 
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tclliircux  dans  l'acide  sulfurique  étendu,  puis  concentrant.  II  se 
dépose  en  tables  orthorhombiques. 

Berzelius  a décrit  un  sulfate  S04Te  (?)  obtenu  en  dissolvant  le 
tellure  dans  l’acide  sulfurique  concentré  et  chassant  ensuite 
celui-ci  par  l’évaporation  ; c’est  une  masse  amorphe,  blanche, 
fusible  à une  température  élevée  en  perdant  de  l’anhydride  sulfu- 
rique et  en  laissant  une  masse  vitreuse  qui  est  un  sel  basique. 

L’anhydride  tellureux  donne  avec  quelques  acides  organiques 
des  sels  bien  définis,  tels  que  des  tartrates  ou  des  citrates  dou- 
bles dans  lesquels  le  radical  telluryle  (TeO)"  remplace  2 atomes 
d’hydrogène,  par  exemple  le  tartrate  (C4H406)2K2(Te0)  (D.  Klein). 

ANHYDRIDE  TELLURIQUE.  — TeO3. 

325.  On  l’obtient  en  chauffant  l’acide  tellurique  au-dessous 
du  rouge.  Une  température  plus  élevée  le  dédouble  en  anhydride 
tellureux  et  oxygène.  C’est  une  masse  cristalline  orangée,  inso- 
luble dans  l’eau  bouillante  et  dans  la  potasse  bouillante,  ainsi 
que  dans  l’acide  chlorhydrique  concentré  froid.  A chaud,  cet 
acide  le  décompose  avec  dégagement  de  chlore. 

ACIDE  TELLURIQUE.  — TeO  H2. 

326.  Pour  préparer  cet  acide,  on  traite  le  tellurate  du  baryum 
précipité  par  une  quantité  équivalente  d’acide  sulfurique  étendu. 
La  solution  filtrée  abandonne  par  l’évaporation  des  cristaux  inco- 
lores hexagonaux  renfermant  Te04H2-f-  2IPO.  Ces  cristaux  sont 
très  solubles  dans  l’eau  froide,  quoique  lentement.  Ils  s’effleu- 
rissent  au  delà  de  100°  en  laissant  l’acide  Te04Ii2  sous  la  forme 
d’une  masse  opaque,  jaune  à chaud,  incolore  à froid  et  qui  ne  se 
dissout  que  lentement  dans  l’eau  froide,  plus  rapidement  dans 
l’eau  bouillante. 

La  solution  d’acide  tellurique  est  faiblement  acide  et  possède 
une  saveur  métallique  très  prononcée.  L’hydrogène  sulfuré  y pro- 
duit, mais  seulement  après  un  temps  assez  long  dans  un  flacon 
bouché,  un  dépôt  miroitant  brun  clair  de  sulfure  tellurique.  Les 
agents  réducteurs  exercent,  mais  beaucoup  plus  lentement,  la 
même  action  que  sur  l’acide  tellureux. 

327.  Tellurates.  — Ces  sels  correspondent  aux  sulfates  et 
aux  séléniates,  avec  lesquels  ils  sont  isomorphes.  Outre  les  sels 
normaux,  il  existe  des  polytelluratcs. 

I.  — Chimie  minérale. 
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On  obtient  les  tellurates  alcalins  en  fondant  le  tellure  ou  1 an- 
hydride tellurcux  avec  un  azotate  alcalin,  et  reprenant  par  1 eau  ; 
ou  bien  traitant  une  solution  alcaline  de  tell uritc  par  le  chlore  : 

TeOaK“  + 2 lv  110  + Cl2  = TeO*K2  + 2KG1  + H*0. 

Le  tellurate  du  baryum  est  un  précipité  un  peu  soluble  dans  l’eau, 
soluble  dans  les  acides,  qui  s’obtient  par  double  décomposition. 
Les  tellurates  alcalins,  neutres  et  acides,  sont  solubles  dans  l’eau. 
Les  polytelluratcs  le  sont  peu  ; par  exemple  le  tétratellurate  de 
potassium  (Te04)4H#K*  + H*0  ou  Te4013.  K2  + 411*0,  qui  se  sépare 
lorsqu’on  ajoute  de  l’acide  azotique  à la  solution  du  sel  acide 
Te  O4  K II  + 3IP0.  Les  tellurates  des  métaux  lourds  sont  insolubles 
dans  l’eau,  solubles  dans  les  acides.  lous  sont  transfoi  mes  eu 
tellurites  au  rouge  ou  par  l’action  de  l’acide  chlorhydrique 
bouillant. 

SULFURES  ET  SÉLÉNIURE  DE  TELLURE. 

328.  Bisulfure  de  tellure  TeS2.  — C’est  le  précipité  brun 
obtenu  par  l’hydrogène  sulfuré  dans  une  solution  d'acide  tellu- 
reux.  Il  s’obtient  plus  facilement  en  saturant  la  solution  d’un  tel- 
Lurite  alcalin  par  l’hydrogène  sulfuré;  cette  solution  renferme 
alors  un  sulfotellurite  (TeS8R6  ou  TeS3 R2.  2R2S,  d’après  Berzelius); 
exposée  à l’air,  ou  plutôt  saturée  d’acide  chlorhydrique,  elle  aban- 
donne le  bisulfure  de  tellure. 

Le  précipité  séché  prend  l’éclat  métallique  sous  le  brunissoir. 
Chauffé,  il  se  décompose  sans  fondre  en  soufre  et  tellure. 

329.  Trisulfure  de  tellure  leS3.  — On  a vu  plus  haut  com- 

ment on  l’obtient  à l’aide  de  l'acide  tellurique.  C’est  un  dépôt 
adhérent  ou  une  poudre  gris  noir.  A ce  sulfure,  qui  est  soluble  dans 
les  sulfures  alcalins,  correspondent  des  sulfotellurates,  par  exem- 
ple TeS4K2.  _ „ , 

330.  Trioxysulfure  de  tellure  leSO  . Masse  amoiplu  , 

d’un  rouge  vif,  qui  se  produit  par  l’union  du  tellure  avec  l’an- 
hydride sulfurique,  et  qui  se  dissout  dans  l’acide  sulfurique  avec 
une  couleur  améthyste  (R.  Weber).  Ce  corps  se  dédouble  a 180  , 
dans  le  vide,  en  SO*  + TeO  (Divers  et  Shimose). 

331.  Séléniure  de  tellure.  — Le  sélénium  et  le  tellure  s fi- 
nissent par  fusion  avec  dégagement  de  chaleur.  Le  produit  est  très 
fusible  et  peut  être  distillé  ; il  possède  un  éclat  métallique.  Chauffé 
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à l’air,  il  se  transforme,  avec  absorption  d’oxygène,  en  un  liquide 
incolore. 

332.  Dosage  du  tellure.  — Suivant  les  circonstances,  on 
dose  le  tellure  sous  forme  de  tellurure  métallique,  de  sulfure  TeS2, 
qu’on  sèche  à 100°,  ou  d’anhydride  tellureux. 

GÉNÉRALITÉS  SUR  LES  MÉTALLOÏDES  DIATOMIQUES. 

333.  L’oxygène,  le  soufre,  le  sélénium  sont  nettement  diatomi- 
ques à l'égard  de  l’hydrogène.  Leurs  combinaisons  avec  cet  élé- 
ment sont  toutes  formées  de  2 atomes  d’hydrogène  unis  à 1 atome 
d’oxygène,  de  soufre,  etc.,  sans  condensation.  L’eau  est  un  corps 
neutre,  les  combinaisons  du  soufre  et  de  ses  congénères  fonction- 
nent comme  des  acides  faibles.  L'aflinité  pour  l’hydrogène  va  en 
diminuant  à mesure  que  le  poids  atomique  augmente,  ainsi  que 
le  montrent  les  chaleurs  de  combinaison  (tous  corps  gazeux)  : 

H2.0  H2. S H2. Se  H2. Te 

-fo9cal,0  — j—  4cal,6  — o,cal4  ? 

Le  tellurure  d'hydrogène  est  encore  plus  instable  que  le  sélé- 
niure. 

L'affinité  pour  le  chlore  va  au  contraire  en  croissant.  Mais  ici  les 
combinaisons  ne  sont  pas  du  même  ordre,  et  tandis  que  l’oxygène 
ne  s’unit  pas  à plus  de  2 atomes  de  chlore,  pour  former  l’anhy- 
dride hypochloreux,  composé  endothermique  (Cl2-t-  O — — 15nal,2), 
le  soufre,  le  sélénium  et  le  tellure  tendent  à donner  un  tétrachlo- 
rure d’autant  plus  stable  que  le  poids  atomique  s’élève.  Pour  le 
soufre,  le  seul  chlorure  stable  est  le  composé  S2C12(+  llcal,0  pour 
la  molécule);  le  bichlorure  SCI2  se  dissocie  à la  température 
de  64°  et  le  tétrachlorure  déjà  au-dessous  de  0°.  Les  chlorures 
de  sélénium  et  de  tellure  les  plus  stables  sont  au  contraire  les 
tétrachlorures,  et  les  chlorures  inférieurs  tendent  à se  dédoubler 
en  tétrachlorure  et  sélénium  ou  tellure  libres. 

La  tétratomicité  de  ces  éléments  s’affirme  encore  dans  leurs 
combinaisons  avec  les  radicaux  alcooliques. 

Quant  aux  composés  oxygénés  du  soufre,  du  sélénium  et  du 
tellure,  ceux  du  soufre  sont  formés  avec  le  plus  grand  dégage- 
ment de  chaleur  : 
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5. 02 

G9cal,6  (gazeux) 
76cal,8  (dissous) 

5. 03 
91cal,8 

S.03.II20 
I93cal,8  (liquide) 
2 i 0cal,0  (dissous) 


Se. O2 

28cal,8  (solide) 
28cal,4  (dissous) 
Se. O3 
? 

Se.03.H20 

? 

77cal  9 


Te.  O2 

81cal,2  (dissous) 
Te.  O3 
? 

Te.03.H20 

9 

I07cal,0  (dissous) 


C’est,  en  résumé,  le  composé  intermédiaire,  le  sélénium,  dont 
d’affinité  pour  l’oxygène  est  la  moins  prononcée. 

Le  soufre,  dans  un  grand  nombre  de  cas,  peut  remplacer  l’oxy- 
gène atome  par  atome.  Aux  oxydes  métalliques,  correspondent  les 
sulfures.  On  connaît  cependant  des  oxydes  n’ayant  pas  de  corres- 
pondants parmi  les  sulfures,  et  réciproquement.  Ainsi  on  ne  con- 
naît pas  le  sulfure  de  manganèse  correspondant  au  peroxyde; 
inversement  il  existe  un  bisulfure  de  fer  et  non  un  bioxyde. 

De  même  à beaucoup  d’oxydes  acides  correspondent  des  sul- 
fures acides  et,  par  suite,  des  sulfosels.  Ainsi  aux  arséniates 
correspondent  les  sulfarséniates  ; aux  carbonates  C03M,  les  sulfo- 
•carbonates  CS3M.  Dans  l’acide  sulfurique,  un  atome  d’oxygène 
peut  être  remplacé  par  du  soufre  (acide  hyposulfureux  ou  tliio- 
sulfurique)  et  le  soufre  par  le  sélénium  ou  le  tellure;  on  connaît 
•de  même  des  combinaisons  de  l’acide  phosphorique  dans  les- 
quelles une  partie  des  atomes  d’oxygène  est  remplacée  par  le 
même  nombre  d’atomes  de  soufre. 

On  observe  dans  les  propriétés  physiques  des  éléments  en  ques- 
tion une  progression  en  rapport  avec  leur  poids  atomique,  ainsi 
que  le  montre  le  tableau  ci-joint  : 


OXYGÈNE. 

SOUFRE. 

SÉLÉNIUM. 

TELLURE 

."État  physique  et  couleur. 
.Densité  de  vapeur  et  poids 

Gaz 

incolore. 

Solide 

jaune. 

Solide  rouge 
brun. 

Solide  gris, 
aspect  métallique. 

atomique 

15, 9G 

31,98 

78,9 

127,7 

iDensité  à l’état  solide. . . . 

? 

2,0 

4,8 

6,25 

Point  de  fusion 

? 

114° 

250° 

452° 

:Point  d’ébullition 

— 146° 

447° 

665° 

au  rouge 

AZOTE. 


PREPARATION. 
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métalloïdes  tri-  et  pentatomiques. 

Cette  famille  comprend  l’azote,  le  phosphore,  l’arsenic  auquel'5 
on  peut  joindre  l’antimoine,  qui  offre  avec  lui  de  grandes  analo- 
gies. L’arsenic  comme  l’antimoine  avait  été  envisagé  par  Bcrze- 
lius  comme  un  métal. 

AZOTE.  — Az  = 14,01. 

Densité  expér.  (air)  = 0,9713 ; (H.)  =14,02. 

334.  Historique.  — État  naturel.  — La  découverte  de 
l’azote  est  liée  à celle  de  l’oxygène.  Rutherford,  Priestley,  Scheele- 
avaient  reconnu  que  la  combustion  rendait  l’air  irrespirable;  mais- 
la  théorie  du  phlogistique  les  empêcha  de  reconnaître  la  véritable- 
nature  du  résidu  aérien,  et  c’est  Lavoisier  qui  montra  que  ce  ré- 
sidu (mofette  atmosphérique)  est  un  des  éléments  de  l’air.  Il  le 
nomma  azote  (de  a,  privatif,  et  de  çw/j,  vie). 

On  l’a  aussi  désigné  sous  le  nom  de  nitrogène , parce  qu’il  entre 
dans  la  composition  du  nitre;  à ce  nom  correspond  le  symbole  N 
qui  est  employé  dans  la  plupart  des  notations  étrangères  pour  dé- 
signer l’azote. 

L’azote  forme  environ  les  4/5  de  l’air  atmosphérique  où  il  est 
mélangé  à l’oxygène  (voir  Air)  dont  il  atténue  les  affinités  chi- 
miques en  le  diluant.  Uni  à l’hydrogène,  il  constitue  l’ammonia- 
que; avec  l’oxygène  il  donne  l’acide  azotique  et  d’autres  produits; 
avec  le  carbone,  le  cyanogène.  Il  entre  dans  la  constitution  d’un 
grand  nombre  de  matières  organiques,  souvent  très  complexes,, 
comme  les  matières  albuminoïdes,  les  alcaloïdes,  etc. 

335.  Préparation.  — Les  procédés  les  plus  simples  consis- 
tent à priver  l’air  de  son  oxygène.  Si  on  laisse  séjourner  du  phos- 
phore sous  une  cloche  remplie  d’air,  sur  la  cuve  à eau,  le  volume 
de  l’air  diminue  peu  à peu  et  l’azote  reste  seul.  L’absorption  de 
l’oxygène  est  beaucoup  plus  rapide  lorsqu’on  enflamme  le  phos- 
phore. 

1°  Sur  un  flotteur  en  liège  placé  sur  la  cuve  à eau,  on  dépose 
une  petite  capsule  de  porcelaine  contenant  un  fragment  de  phos- 
phore bien  égoutté  que  l’on  enflamme.  On  renverse  aussitôt  une 
cloche  de  4 ou  5 litres  sur  le  flotteur.  L’air  de  la  cloche  commence 
par  se  dilater  et  sort  en  partie  ; cette  dilatation  est  suivie  d’une 
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absorption.  Lorsque  le  phosphore  s’est  éteint,  onlaisse  refroidir  la 
cloche;  pendant  ce  temps  l’eau  dissout  peu  à peu  les  fumées  d’a- 
cide phospliorique  et  d’acide  phosphoreux  et  il  reste  finalement 

un  gaz  transparent,  incolore,  qui  est  l’azote, 
encore  impur. 

Le  phosphore  peut  être  remplacé  par  beau- 
coup d’autres  substances  qui,  comme  lui, 
absorbent  l’oxygène  à froid;  tels  sont  les  sul- 
fures alcalins,  le  sulfure  de  fer  et  l’hydrate 
ferreux  précipités , l’acide  pyrogallique  en 
présence  de  la  potasse,  le  gaz  bioxyde  d’azote. 

2°  Le  corps  que  l’on  , emploie  le  plus  fré- 
quemment pour  obtenir  l’azote  pur  est  le 
cuivre  en  tournure,  qui  absorbe  l’oxygène 
au  rouge. 

On  introduit  le  métal  dans  un  tube  de  verre  que  l'on  chauffe  au 
rouge  sur  une  grille,  et  l’on  dirige  à travers  le  tube,  à l’aide  d'un 
gazomètre,  un  courant  lent  d’air  qu’on  dépouille  d’acide  carbo- 


Fig.  118. 


Fig.  119. 

nique  et  de  vapeur  d’eau  (si  l’on  veut  obtenir  le  gaz  sec).  Le  gaz 
qui  sort  du  tube  est  de  l’azote  pur. 

3°  L’azote  peut  être  mis  en  liberté  de  certaines  combinaisons 
par  des  réactions  chimiques  : 

L’azotite  d’ammonium  est  décomposé  sans  résidu  par  la  chaleur 
en  eau  et  azote.  Comme  ce  sel  est  assez  difficile  à obtenir,  on  le 
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remplace  par  un  mélange  d’azotite  de  potassium  et  de  chlorure 
d'ammonium,  en  solutions  concentrées;  il  reste  alors  du  chlorure 
de  potassium  : 

AzÜ2K  + Azll  4Gl  = KCI  + 2I120  + Az2 

» 

L’azotate  d’ammonium  sec  fournit  aussi  de  l’azote  lorsqu’on 
le  chauffe  avec  du  chlorure  d’ammonium;  mais  il  se  forme  en 
même  temps  du  chlore  qu’il  faut  absorber  par  la  potasse 

2Az03AzH4  + AzH4Cl  = 5Az  -h  Cl  + 6H20  ; 

mais  ce  procédé  n’est  pas  recommandable. 

4e  Le  chlore  décompose  l’ammoniaque  en  mettant  l’azote  en 
liberté  et  en  donnant  de  l’acide  chlorhydrique  qui  se  fixe  sur  une 
autre  portion  d'ammoniaque 

8AzH3  + ClG  = Az2  + 6AzIi3.HCl . 

Introduisons  de  l’eau  de  chlore  dans  un  long  tube  fermé  par  un 
bout,  de  manière  à en  occuper  environ  les  19/20  de  la  hauteur, 
puis  remplissons-le  avec  une  solution  d’ammoniaque;  fermons-le 
avec  le  doigt  et  renversons-le  sur  un  vase  plein  d’eau  ; par  le  mélange 
des  solutions,  la  réaction  ci-dessus  s’accomplit  aussitôt,  et  il  se 
dégage  de  nombreuses  bulles  d’azote  qui  s’élèvent  dans  le  tube. 

On  peut  faire  passer  un  courant  de  chlore  à travers  un  flacon 
tubulé  renfermant  de  l’ammo- 
niaque; le  gaz  qui  sort  du 
flacon  est  de  l’azote  pur,  entraî- 
nant seulement  un  peu  d’am- 
moniaque, facile  à retenir  par 
de  l’acide  sulfurique  étendu. 

Il  faut,  dans  cette  opération, 
avoir  soin  de  maintenir  tou- 
jours l’ammoniaque  en  excès, 
car  le  chlore,  en  agissant  sur 
le  chlorure  d’ammonium,  donne 
naissance  tà  un  corps  extrême- 
ment explosible,  le  chlorure 
d’azote. 

•>°  On  peut  remplacer  le  chlore  par  un  hypochlorite  ou  par  de 
1 hypobromite  de  sodium  en  solution,  qu’on  laisse  tomber  goutte 
a goutte  à l’aide  d’un  tube  à brome  B dans  l’ammoniaque  con- 
t'nue  dans  un  ballon  A (fig.  120). 
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3BrO  Na  + 2AzII 3 = 3 BrNa  4-  Az2  -f-  3H20 . 

G Le  bichromate  d ammonium,  ou  un  mélange  de  bichromate 
de  potassium  et  de  sel  ammoniac,  produit  également  un  dégage- 
ment d'azote  quand  on  le  chauffe  : 

Cr207K2  + 2AzH;Gl  = 2KG1  + Gr2D3  4-  4H2Q  4-  Az2 . 

336.  Propriétés.  L azote  est  un  gaz  incolore,  sans  odeur 
ni  saveur,  un  peu  plus  léger  que  l’air.  Un  litre  de  ce  gaz  à 0°  et 
sous  760  millimètres  de  pression,  pèse  lgr,256. 

Il  est  très  peu  soluble  dans  l’eau,  qui  en  absorbe  2 p.  100  de 
son  volume  à 0°  et  1,6  p.  100  à 10°. 

L’azote  a été  liquéfié  par  M.  Cailletet  par  la  détente  brusque  du 
gaz  comprimé  à 200  atmosphères.  M.  Wroblewski  l’a  même  amené 
à 1 état  solide  en  flocons  cristallins  en  le  refroidissant,  sous  une 
forte  pression,  par  un  courant  d’oxygène  liquide,  puis  produisant 
une  détente.  L'azote  liquide  bout,  d’après  cet  auteur,  à — 193°; 
son  point  critique  est  situé  à — 146°  pour  une  pression  de  33  à 
35  atmosphères  (Olszewski).  Sa  densité,  à l’état  liquide,  rapportée 
à 1 eau  à 4-4°,  est  égale  à 0,455  à — 146°  (point  critique)  et  à 0,866 
à — 203°,  voisinage  du  point  de  solidification. 

Le  spectre  de  l’azote  dans  un  tube  de  Plücker  est  un  spectre 
cannelé,  composé  de  bandes  qui  sont  surtout  brillantes  dans  la 
région  violette.  Lorsque  la  bobine  est  munie  d’un  condensateur, 
ce  spectre  fait  place  à un  spectre  secondaire  de  lignes. 

L’azote  est  un  corps  doué  d’affinités  très  faibles.  Il  éteint  les 
corps  en  combustion  et  est  impropre  à la  respiration,  mais  sans 
être  délétère. 

L azote  se  combine  directement  au  rouge  avec  le  silicium,  le 
bore,  le  titane,  le  tantale,  le  tungstène,  le  magnésium;  sa  combi- 
naison avec  le  bore  a lieu  avec  production  de  lumière  (Deville). 

Il  peut,  sous  l’influence  d’un  flux  d’étincelles  électriques,  se 
combiner  à l’hydrogène  pour  donner  de  très  petites  quantités 
d’ammoniaque;  à l’oxygène  en  présence  de  la  vapeur  d’eau  pour 
former  des  composés  nitreux;  cette  combinaison  est  limitée  éga- 
lement par  l’action  inverse. 

Schœnbein  pensait  qu’il  pouvait  s’unir  à froid  à l’ozone;  mais 
M.  Bcrthelot  a montré  qu’il  n’en  est  rien,  et  que  l'assertion  de 
Schœnbein  se  rapporte  à de  l’ozone  préparé  par  l’air  et  le  phosphore 
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humide,  ozone  qui  est  accompagné  de  petites  quantités  de  compo- 
sés nitreux. 

Lorsqu’on  fait  passer  de  l’azote  sur  un  mélange  de  charbon  et 
de  baryte  porté  au  rouge,  il  se  forme  du  cyanure  de  baryum  (Mar- 
gueritte et  de  Sourdeval). 

L'azote  s’unit  à l’acétylène  sous  l’influence  des  étincelles  d’in- 
duction et  fournit  de  l’acide  cyanhydrique  : 

C2H2-f-Az2  = 2CAzH 

ce  qui  n’a  pas  lieu  lorsqu’on  emploie  l’effluve  (Berthelot). 

• L’azote  pur  s’unit  aux  éléments  de  l’eau  sous  l’influence  de  l’ef- 
fluve et  donne  de  l’azotite  d’ammonium.  Beaucoup  de  matières 
organiques  fixent  directement  de  l’azote  sous  l’influence  de  l’ef- 
fluve; tels  sont  le  gaz  des  marais,  la  benzine,  l’essence  de  térében- 
thine, le  papier,  la  dextrine,  etc.  (Berthelot).  C’est  là  certainement 
une  des  causes  qui  influent  sur  l’assimilation  de  l’azote  par  les  vé- 
gétaux. 

Azote  allotropique. — MM.  J.  Thomson  et  Threlfall  ont  annoncé 
que  l'azote,  sous  une  faible  pression  (20mm)  éprouve  une  contrac- 
tion sous  l’influence  des  décharges  électriques,  contraction  qui 
peut  aller  à 8 ou  10  p.  100  de  son  volume.  L’azote  ainsi  condensé 
reprend  son  volume  primitif  à 100°. 

337.  Poids  atomique.  — Déduit  de  la  densité  du  gaz,  il 
est  de  14,02  avec  0 = 15,96.  M.  Stas  l’a  déterminé  par  l’analyse 
de  l’azotate  d’argent  et  par  la  transformation  des  chlorures  alcalins 
en  azotates;  il  est  arrivé  au  nombre  14,01.  Le  nombre  usuel  est  14. 

Dosage  de  l’azote.  — Le  gaz  azote  est  toujours  dosé  par  reste. 
Pour  le  dosage  de  l’azote  combiné,  nous  nous  en  occuperons  à 
l’occasion  des  diverses  combinaisons  (Ammoniaque  et  Acide 
azotique)  et  en  parlant  de  l’analyse  organique. 

AIR  ATMOSPHÉRIQUE. 

338.  Historique.  — L’air  était  un  des  quatre  éléments  des 
anciens.  Sa  nature  physique  n’a  été  établie  qu’au  milieu  du  dix- 
septième  siècle,  grâce  aux  travaux  de  Galilée,  de  Toricelli,  de 
Pascal,  qui  montrèrent  que  l’air  est  pesant.  Sa  nature  chimique, 
entrevue  vers  la  même  époque  par  J.  Rey,  et  un  peu  plus  tard  par 
J.  Mayow,  est  restée  un  mystère  jusqu’aux  mémorables  recherches 
de  Lavoisier  en  1775  (94)  qui  fît  voir,  par  analyse  et  par  synthèse, 
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que  l’air  est  formé  (l’oxygène  et  cl’azote.  11  avait  maintenu 
pendant  douze  jours  du  mercure  [à  une  température  voi- 
sine de  son  point  d’ébullition  dans  un  espace  limité  d’air.  Après 
ce  temps,  le  volume  de  l’air  s’était  réduit  de  5/6  environ  et  celui 
qui  restait,  la  mofette  atmosphérique,  était  incapable  d’entretenir 
la  combustion  et  la  respiration;  Lavoisier  donna  à ce  résidu  ga- 
zeux le  nom  d 'azote.  Ayant  ensuite  recueilli  la  cliaux  mercurielle, 
ou  précipité  perse , c’est-à-dire  l’oxyde  de  mercure  qui  s’élail 
formé,  il  le  chauffa  dans  une  petite  cornue  et  en  isola  l’oxygène 
dont  il  obtint  ainsi  un  volume  égal  au  sixième  de  l’air  primitif. 

L’appareil  qu’il  employait 
(fig.  121)  était  composé  d’un 
matras  dont  le  col,  deux  fois 
recourbé,  s’engageait  sous  une 
cloche  remplie  en  partie  d’air 
et  placée  sur  une  cuve  à mer- 
cure. L'opération  terminée,  le 
volume  de  l’air  contenu  sous 
la  cloche  et  dans  le  matras  s’é- 
tait réduit  de  50  pouces  cubes 
à 42  pouces,  mesuré  dans  les 
mêmes  conditions  de  tempéra- 
ture et  de  pression.  L’oxyde 
de  mercure  formé  pesait  45  grains  et  donna  7 à 8 pouces  de  cet  air 
éminemment  propre  à la  combustion,  le  principe  oxygine , qu  il 
nomma  ensuite  oxygène.  On  voit  que,  quoique  les  résultats  ne 
soient  pas  tout  à fait  exacts,  combien  cette  méthode  était  rigou- 
reusement scientifique  et  comment,  par  là  même,  cette  simple 


Fig.  121. 


expérience  devait  être  si  riche  en  conséquences. 

Ayant  mélangé  cet  oxygène  à la  mofette  (résidu  gazeux  de  1 ex- 
périence), il  reconnut  au  mélange  toutes  les  propriétés  de  1 air. 

Presque  à la  même  époque,  Scbeele  faisait  aussi  1 analyse  de 
l’air,  mais  se  contentait  d’en  isoler  la  partie  irrespirable  en  absor- 
bant l’oxygène  par  le  sulfure  de  potassium.  Priestley,  qui  absor- 
bait l’oxygène  par  le  bioxyde  d’azote,  avait  cru  pouvoir  conclure 
que  sa  proportion  est  très  variable;  mais  Cavendish,  par  le  même 
procédé,  établit  que  le  rapport  de  l’oxygène  à l'azote  est  lixeet  que 
l’air  renferme  20,8  p.  100  d’azote. 

339.  Analyse  de  Pair.  — Nous  ne  nous  occuperons  d’abord 
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(jiic  des  rapports  volumétriques  entie  1 oxygène  et  1 azote,  négli 
géant  les  quantités  très  faibles  de  vapeur  d’eau,  d’acide  carbo- 
nique, etc.,  que  renferme  l’air. 

On  a vu  96)  comment  on  peut  doser  l’oxygène  dans  l’air.  Les 


expériences  eudiométriques  ri- 
goureuses exécutées  par  V.  Re- 

O f 

o-nault  sur  l’air  recueilli  dans 

O 

diverses  conditions  de  lieux  et 
d'altitude  l’ont  conduit  aux 
nombres  suivants  : 


Oxygène. . . 
Azote  ..... 


En  volumes. 

20,93 

79,07 


En  poids. 

23,13 

76,87 


100,00 


100,00 

Ce  procédé  a l’avantage  de 
pouvoir  s’appliquer  à une  très 
petite  quantité  d’air. 

Méthode  par  pesée.  — MM. 

Dumas  et  Boussingault  ont  em- 
ployé le  procédé  suivant. 

Un  tube  BB(fig.  122)en  verre 
peu  fusible,  muni  à chacune  de 
ses  extrémités  d'un  robinet  en 
cuivre  R et  R',  est  rempli  de 
cuivre  divisé,  provenant  de  la 
réduction  de  l’oxyde  de  cuivre 
par  l’hydrogène.  On  y fait  le 
vide  et  on  le  pèse  avec  soin. 

L’une  des  extrémités  de  ce  tube 
se  relie  à un  ballon  A d’une 
quinzaine  de  litres  de  capacité, 
également  privé  d’air  et  pesé  ; 
l’autre  extrémité  s’adapte  à une 

série  de  tubes  absorbants  en  U et  de  boules  de  Liebig  C,  11 
renfermant  de  C à F de  la  potasse  en  solution  ou  de  la  ponce 
potassée  ; les  autres,  de  l’acide  sulfurique  ou  de  la  ponce  sulfurique, 
de  façon  à retenir  l’acide  carbonique  et  l’humidité.  Le  tube  étant 
placé  sur  une  grille  et  chauffé  au  rouge,  on  ouvre  les  robinets 
avec  précaution,  de  manière  à faire  rentrer  l’air  dans  l’appareil. 


0î.  ^ 
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Après  s’ètre  purifié  dans  les  tubes  absorbants,  il  traverse  la  co- 
lonne de  cuivre  où  il  abandonne  tout  son  oxygène;  le  ballon  A se 
remplit  donc  d’azote  pur.  L'expérience  est  terminée  lorsqu’il  ne 
rentre  plus  d air  dans  l’appareil.  On  laisse  alors  refroidir  le  tube  et 
on  le  pèse,  ainsi  que  le  ballon,  après  avoir  fermé  tous  les  robinets. 

L’augmentation  de  poids  du  tube  comprend  le  poids  de  l’oxygène 
qui  s’est  fixé  sur  .le  cuivre,  plus  le  poids  de  l’azote  qui  y est  con- 
tenu, puisque  le  tube  avait  été  primitivement  pesé  vide  d’air. 
Pour  connaître  le  poids  de  l’azote,  on  fait  de  nouveau  le  vide  et  on 
pèse.  La  différence  entre  ces  deux  dernières  pesées  fait  connaître 
le  poids  de  l’azote  contenu  dans  le  tube,  et  la  différence  entre  les 
deux  pesées  du  tube  après  y avoir  fait  le  vide,  celui  de  l’oxygène. 

L’augmentation  de  poids  du  ballon  donne  la  quantité  d’azote, 
auquel  on  ajoute  le  poids  du  gaz  contenu  dans  le  tube.  MM.  Du- 
mas et  Boussingault  sont  arrivés  par  ce  procédé  aux  résultats 
suivants  : 

En  poids.  En  volumes. 


Oxygène 23,00  20,80 

Azote 77,00  79,20 


Ces  expériences,  répétées  à Copenhague  par  M.  Lewy,  en  1841, 
à Bruxelles  par  M.  Stas,  en  1842  et  par  M.  Marignac  à Genève, 
en  1842,  ont  donné  des  résultats  très  voisins,  soit  22,998;  23,100 
et  22,990  p.  100  d’oxygène  en  poids. 

340.  Constitution  de  Pair  atmosphérique.  — L’analyse 
de  l’air  montre  que  sa  composition  est  invariable  ou  au  moins  que 
les  écarts  qu’elle  présente  sont  compris  dans  les  limites  très 
étroites.  L’air  recueilli  par  Gay-Lussac  et  de  Ilumbold  dans  une 
ascension  aérostatique,  à 7 000  mètres  d’altitude,  celui  recueilli 
sur  le  sommet  des  plus  hautes  montagnes,  celui  recueilli  au-dessus 
des  mers,  comme  celui  des  continents,  renferment  toujours  la 
même  proportion  d’oxygène,  soit  20,8  à 21,0  volumes  p.  100,  et 
cela  en  toute  saison.  On  a remarqué  pourtant  que  dans  les  pays 
chauds  la  proportion  d’oxygène  peut  être  plus  faible.  L'air  recueilli 
dans  le  golfe  du  Bengale  en  renferme  20,4. 

Cette  constance  avait  d’abord  conduit  à l’opinion  que  l’air  est 
une  combinaison  de  4 volumes  d’azote  avec  1 volume  d'oxygène. 
Dalton,  qui  ne  partageait  pas  cette  opinion,  avait  pensé  que 
l’oxygène,  plus  dense  que  l’azote,  devait  être  plus  abondant 
dans  les  couches  inférieures  de  l’atmosphère  que  dans  les  couches 
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élevées.  Gela  n’est  point  pourtant,  ce  qui  s’explique  suffisamment 
par  la  diffusion  des  gaz  qui  leur  fait  occuper  uniformément  tout 
l’espace  dans  lequel  ils  peuvent  se  répandre,  comme  ils  se  répan- 
draient dans  le  vide.  Un  mélange  de  gaz  de  densités  très  diffé- 
rentes ne  se  sépare  pas  en  couches  suivant  leur  densité  et  lorsque 
ces  mêmes  gaz  sont  primitivement  disposés  en  couches  distinctes, 
ils  ne  tardent  pas  à se  diffuser  les  uns  dans  les  autres,  jusqu’à 
homogénéité  parfaite.  Du  reste,  les  vents  plus  ou  moins  violents 
et  les  courants  atmosphériques  tendent  constamment  à maintenir 
l’ uniformité  dans  la  composition  de  l’air. 

Lorsque  deux  gaz  se  combinent  ils  ne  le  font  que  dans  des  rap- 
ports très  simples,  ce  qui  n’est  pas  le  cas  pour  le  rapport  21  à 79. 
En  outre,  l’azote  et  l’oxygène  devraient  se  combiner  avec  contrac- 
tion; or,  il  n’en  est  rien,  l’air  occupe  le  même  volume  que  l’oxy- 
gène et  l’azote  qu’il  contient;  ces  gaz  n’éprouvent  aucune  contrac- 
tion lorsqu’on  les  mélange.  Un  mélange  d’azote  et  d’oxygène  se 
comporte  exactement  comme  l’air  et  on  enlève  aussi  facilement 
l'oxygène  à celui-ci  qu’à  un  mélange  d’acide  carbonique  ou  d’hy- 
drogène et  d’oxygène. 

Lorsque  l’air  se  dissout  dans  l’eau,  il  se  comporte  comme  un 
mélange  et  non  comme  une  combinaison;  car  sa  composition 
change  et  chacun  des  gaz  qui  le  composent  se  dissout  avec  son 
coefficient  de  solubilité  propre  et  en  raison  de  la  tension  qu’il 
possède  dans  le  mélange  ; de  telle  sorte  que  l’air  dégagé  de  l’eau 
renferme  en  moyenne  (110). 

Azote 63,59 

Oxygène 34,24 

Acide  carbonique 2,17 

Il  est  donc  bien  établi  que  J’air  est  un  mélange  et  non  une  com- 
binaison. 

341.  Propriétés  de  l’air.  — La  densité  de  l’air,  que  l’on 
prend  généralement  comme  unité  de  densité  pour  les  gaz,  est 
14,44  par  rapport  à l’hydrogène.  A 0°  et  sous  la  pression  de 
760  millimètres,  1 litre  d’air  sec  pèse  lçr,293187,  d’après  Y.  Ré- 
gnault, soit  773  fois  moins  que  l’eau. 

Ayant  comprimé  de  l’air  sec  et  privé  d’acide  carbonique,  à 
255  atmosphères  dans  son  appareil,  le  haut  du  tube  étant  refroidi 
par  du  protoxyde  d’azote,  M.  Cailletet  a vu  se  produire  des  filets 
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liquides;  ayant  poussé  la  pression  à 310  atmosphères,  le  mercure 
du  tube  s’est  recouvert  de  givre,  sans  doute  dù  à l’air  congelé. 
D’après  M.  Wroblewski,  l’air  liquide  bout  à — 192°, 2.  Sa  densité 
à — 146°  est  égale  à 0,0.  L’oxygène  et  l’azote  ne  se  liquéfient  pas 
simultanément  et  l’air  liquidé  présente  une  couche  supérieure  ne 
renfermant  que  18  p.  100  d’oxygène  (Wroblewski).  Nous  avons 
déjà  parlé  des  propriétés  comburantes  de  l’air  (p.  160). 

La  pression  de  l’atmosphère  équivaut  à celle  d’une  colonne  de 
mercure  de  76  centimètres  ou  d’une  colonne  d’eau  de  10m,32,  au 
niveau  de  la  mer,  mais  cette  pression  va  en  diminuant  à mesure 
qu’on  s’élève  dans  l’atmosphère,  suivant  une  progression  géomé- 
trique. Elle  est  réduite  à la  moitié  à une  hauteur  de  5520  mètres. 
On  peut  admettre  que  jusqu’à  une  hauteur  de  1000  mètres,  il  y a 
une  diminution  de  pression  de  1 millimètre  de  mercure  pour  une 
élévation  de  10  à 11  mètres;  à une  hauteur  de  5 500  mètres,  il  faul 
une  élévation  de  20  à 21  mètres  pour  la  même  diminution  de 
pression.  L'atmosphère  est  très  probablement  limitée  dans  son 
étendue  et  le  calcul  lui  assigne  une  épaisseur  de  75  kilomètres 
environ;  au  delà  de  cette  limite  la  force  delà  pesanteur  qui  dimi 
nue  serait  détruite  par  la  force  centrifuge  qui  au  contraire  s’accroît. 
La  pression  qu’excerce  l’atmosphère  sur  une  surface  de  1 centimè- 
tre, c’est-à-dire  celle  d’une  colonne  d’eau  de  10m,32,  est  de  lk,032  : 
on  a calculé  que  la  pression  exercée  sur  la  surface  du  corps  hu- 
main est  de  17 500  kilogrammes;  seulement,  comme  elle  s'excerce 
dans  tous  les  sens,  à l’intérieur  comme  à l’extérieur,  cette  pression 
énorme  nous  laisse  insensibles.  La  pression  par  mètre  carré  est  de 
10  032  kilogrammes  et  par  kilomètre  carré,  de  10  milliards  de 
kilogrammes.  Comme  la  surface  du  globe  est  510  millions  de  kilo- 
mètres carrés,  on  voit  combien  est  considérable  la  masse  de  l'at- 
mosphère. 

La  température  de  l’atmosphère  diminue  également  avec  la  hau- 
teur; cette  diminution  est  de  1°  pour  150  à 180  mètres  et  il  est  des 
altitudes  auxquelles  la  température  reste  toujours  inférieure  à 0n. 
La  limite  des  neiges  éternelles  dans  nos  climats  est  à 2000  mètres 
environ;  sous  l’équateur  elle  est  à 4 500  mètres. 

342.  Principes  contenus  en  petite  quantité  dans  l'air. 
— Il  faut  citer  en  première  ligne  l'anhydride  carbonique  et  la 
vapeur  d’eau.  Leur  présence  est  facile  à constater. 

lin  vase  rempli  de  glace  ou  d'un  mélange  réfrigérant  se  recou- 
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PRINCIPES  CONTENUS  EN  PETITES  QUANTITÉS  DANS  L’AIR. 

vre  rapidement  d une  buée  ou  de  givre  lorsqu  on  1 expose  a l’air; 
c’est  que  la  vapeur  d’eau,  qui  y existe  sous  une  faible  tension,  se 
condense  par  suite  de  1 abaissement  de  température  qui  amène  la 
vapeur  à saturation  dans  l’air  entourant  le  vase.  C'est  le  principe 
de  l’hygromètre  à condensation. 

C'est  à la  vapeur  d’eau  contenue  dans  l’air  qu'est  due  la  déli- 
quescence du  chlorure  de  calcium,  du  carbonate  de  potassium,  etc., 
ainsi  que  l’augmentation  de  volume  qu’y  subit  l’acide  sulfurique. 
Ce  sont  ces  corps  que  l’on  emploie  généralement  pour  dessécher 


Fig.  123. 


un  espace  limité  d'air  ou  un  courant  d’air.  Si  l’on  introduit  ces 
substances  dans  des  tubes  en  U ou  des  tubes  à boules  pesés  et 
que  l’on  y dirige  un  volume  déterminé  d'air,  à l’aide  d’un  aspi- 
rateur par  exemple  (fig.  123),  cet  air  se  dépouille  de  sa  vapeur 
d’eau  dont  la  quantité  est  fournie  par  l'augmentation  du  poids 
des  tubes. 

D'autre  part,  lorsqu’on  fait  passer  un  courant  d’air  à travers  de 
l’eau  de  chaux,  de  l’eau  de  baryte,  ou  une  solution  de  chlorure 
de  baryum  ammoniacal,  du  sous-acétate  de  plomb,  ces  liquides 
se  troublent  et  laissent  déposer  des  carbonates  insolubles.  Pour 
connaître  le  poids  de  l’acide  carbonique  contenu  dans  l’air,  ou 
fait  usage  de  l’appareil  précédent  en  faisant  suivre  les  appareils 
dessiccateurs  contenant  de  l’acide  sulfurique  et  du  chlorure  de  cal- 
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cium  (le  tubes  semblables  renfermant  de  la  potasse  qui  fixe  l’acide 
carbonique.  La  lessive  de  potasse  abandonnant  de  la  vapeur 
d’eau  doit  être  suivie  de  tubes  desséchants  dont  l’augmenta- 
tion de  poids  doit  être  ajoutée  à celle  que  subissent  les  tubes  à 
potasse.  Enfin,  pour  empêcher  que  l’humidité  de  l’aspirateur  puisse 
altérer  les  résul  tats,  on  sépare  la  série  de  ces  tubes  absorbants  de 
l’aspirateur  par  un  autre  tube  à acide  sulfurique.  Le  volume  V'  de 
l’air  clc  l’aspirateur,  dont  on  connaît  la  capacité,  doit  subir  une 
correction  relative  à sa  température,  qui  est  donnée  par  le  thermo- 
mètre t,  à la  pression  et  à la  tension  F de  la  vapeur  d’eau  (1). 

La  proportion  de  vapeur  d’eau  contenue  dans  l’air  est  très  va- 
riable. Elle  augmente  en  général  avec  la  température  et  ne  peut, 
pour  une  température  donnée  dépasser  une  certaine  limite.  Si  cette 
limite  est  atteinte,  un  abaissement  de  température,  même  faible, 
en  détermine  la  condensation  partielle  sous  forme  de  brouillard. 
Aussi  Y humidité  de  l’air  ne  dépend-elle  point  de  la  quantité  abso- 
lue de  vapeur  contenue  dans  l’air,  mais  du  degré  de  saturation. 

La  vapeur  d’eau  a pour  origine  l’évaporation  des  grandes 
masses  d’eau  qui  recouvrent  une  grande  partie  de  la  croûte  ter- 
restre. Elle  résulte,  en  outre,  de  la  respiration  des  animaux  et  de 
la  combustion  des  matières  hydrogénées. 

La  proportion  d’acide  carbonique  varie  beaucoup  moins.  Elle  est 
plus  forte  dans  les  lieux  habités  qu’à  l’air,  plus  forte  la  nuit  que 
le  jour  et  diminue  après  une  pluie.  On  peut  déterminer  rapidement 
cette  proportion  en  suivant  le  procédé  de  M.  Pettenkofer.  On  in- 
suffle l’air  à examiner  dans  un  flacon  de  4 à 5 litres  de  capacité 
fermé  par  une  coiffe  de  caoutchouc  à deux  tubulures  pouvant  être 
fermées,  puis  on  y verse  un  volume  connu  d’eau  de  chaux  pure, 
ou  d’eau  de  baryte  par  un  tube  à entonnoir,  on  ferme  les  tubulures 
et  on  agite  de  manière  à faire  absorber  l’acide  carbonique  par  l’eau 
de  chaux  qu'il  sature  en  partie. 

Une  solution  de  2gr,2o  d’acide  oxalique  cristallisé  dans  i litre 
d’eau  permet  de  connaître  la  quantité  de  chaux  saturée.  Un  cen- 
timètre cube  de  cette  solution  titrée  correspond  à 1 milligramme 
de  chaux.  Après  avoir  déterminé  le  volume  qu'il  en  faut  pour  sa- 
turer exactement  un  volume  d’eau  de  chaux  égal  à celui  qui  a été 
employé,  on  procède  de  même  pour  l’eau  de  chaux  après  absorption 

(1)  On  a V0  = Vf  (1  + üf003(j7f)7Gi)* 
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de  l’acide  carbonique.  La  différence  indique  la  quantité  de  chaux 
qui  a été  saturée  par  l’acide  carbonique  et  par  conséquent  la  quan- 
tité de  ce  dernier  contenue  dans  le  flacon.  La  saturation  de  l’eau 
de  chaux  par  l'acide  oxalique  est  indiquée  par  le  papier  de  cur- 
euma  qui  cesse  de  brunir  quand  cette  saturation  est  atteinte. 

Th.  de  Saussure  avait  admis  que  la  moyenne  de  l’acide  carbo- 
nique dans  l’air  est  de  4 dix-millièmes.  M.  Reiset,  par  des  expé- 
riences nombreuses  effectuées  en  1882,  a montré  que  cette  propor- 
tion est  trop  forte;  il  ne  l’a  jamais  trouvée  atteinte  à Paris,  à l’air 
libre.  D’après  plus  de  200  expériences  faites  à la  campagne,  la 
moyenne  générale  est  de  2,96  dix-millièmes  d’acide  carbonique. 
M.  Sclmlze  à Rostock  est  arrivé  au  même  résultat,  soit  2,92  dix- 
millièmes  comme  moyenne  de  trois  ans  d’observation. 

343.  Origines  de  l’acide  carbonique  de  l’air  ; causes  de  sa  con- 
stance. — L’acide  carbonique  est  dégagé  en  quantités  considérables 
par  les  volcans  et  par  les  fissures  du  sol  dans  beaucoup  de  contrées 
volcaniques.  C’est  un  produit  constant  de  la  combustion  du  char- 
bon et  des  matières  organiques,  et  on  a calculé  que  la  combustion 
des  charbons  de  terre  que  l’Europe  retire  annuellement  du  sein  de 
la  terre  produit  80  milliards  de  mètres  cubes  d'acide  carbonique. 
En  outre,  les  phénomènes  de  putréfaction  et  de  combustions  lentes 
qui  s’accomplissent  avec  tant  d’activité  à la  surface  du  sol  donnent 
aussi  lieu  à d’énormes  quantités  d’acide  carbonique.  La  respiration 
enfin  verse  des  torrents  de  ce  gaz  dans  l’atmosphère.  Un  homme 
brûle  en  moyenne  240  grammes  de  carbone  par  vingt-quatre 
heures  et  produit  ainsi  445  litres  d’acide  carbonique,  comme  cela 
ressort  des  expériences  de  MM.  Andral  et  Gavarrct.  On  estime  que 
la  race  humaine  tout  entière  doit  produire  annuellement  260  mil- 
liards de  mètres  cubes  de  gaz  carbonique. 

Toutes  ces  causes  réunies  devraient  à la  longue  modifier  la  cons- 
titution de  l’atmosphère,  en  diminuant  d’une  part  la  proportion 
d’oxygène  et  en  augmentant  d’autre  part  celle  de  l’acide  carbo- 
nique. Nous  avons  vu  pourtant  que  la  composition  de  l’air  est 
constante.  Ce  fait  primordial  tient  à la  respiration  des  végétaux. 
Priestley  remarqua  le  premier  que  les  plantes  purifient  l’air; 
lionne!  observa  que  les  feuilles  qui  séjournent  dans  l’eau  se  cou- 
vrent de  petites  bulles  que  Priestley  reconnut  plus  tard  être  de 
l’oxygène.  Ingenhousz  démontra  que  les  feuilles  n’exercent  cette 
fonction  que  sous  l’influence  de  la  lumière.  Enfin,  Percival  et  Sen- 
I.  — Chimie  minérale.  29 
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ncbier  firent  voir  que  la  présence  de  l'acide  carbonique  était  une 
condition  essentielle  du  phénomène. 

Ainsi  les  végétaux  s’assimilent,  pendant  le  jour,  le  carbone  qui 
a été  brûlé  par  la  vie  animale  et  restituent  à l’atmosphère  l’oxy- 
gène qui  lui  avait  été  soustrait. 

Un  autre  phénomène  important  intervient  pour  régulariser  la 
proportion  d’acide  carbonique  dans  l’atmosphère  : c’est  son  ab- 
sorption par  les  eaux  de  la  mer.  Il  y a dans  l’eau  de  la  mer,  dit 
M.  Schloesing,  98mgr,5  d’acide  carbonique  par  litre,  principa- 
lement à l’état  de  bicarbonates.  Une  cause  quelconque  abaisse- 
t-elle  le  taux  de  ce  gaz  dans  l’atmosphère,  les  bicarbonates 
en  fournissent.  ; dans  le  cas  contraire,  l’eau  en  dissout  et  le  cède 
aux  carbonates  neutres  qui  se  sont  déposés.  Ainsi  la  mer  n’est 
pas  une  cause  constante  d’absorption  de  l’acide  carbonique  aérien, 
mais  tantôt  elle  en  cède,  tantôt  elle  en  prend  et  joue  ainsi  le  rôle 
d’un  grand  régulateur.  Une  partie  de  l’acide  carbonique  dissoute 
par  la  mer  est  fixée  par  certains  animaux  sous  forme  de  carbonate 
de  calcium,  ainsi  que  l’a  fait  remarquer  M.  Peligot,  pour  formel- 
les coquilles,  les  carapaces,  toutes  les  productions  madréporiques 
qui  vont  se  déposer  au  fond  de  la  mer,  pour  constituer  dans  le 
cours  des  siècles  des  roches  nouvelles.  La  formation  relativement 
rapide  des  îles  madréporiques  de  l’Océanie  en  est  une  démons- 
tration frappante. 

344.  Autres  matériaux  contenus  dans  l’air.  — Outre 
l’oxygène  auquel  il  faut  ajouter  des  traces  d 'ozone  (98),  l’azote, 
l’acide  carbonique  et  la  vapeur  d’eau,  l’air  renferme,  d’une  ma- 
nière à peu  près  constante,  de  l’ammoniaque  sous  la  forme  de 
carbonate  et  sans  doute  d’azotite  ou  d’azotate,  puis  d’une  manière 
accidentelle  des  carbures  d’hydrogène,  de  l’hydrogène  sulfuré, 
des  principes  volatils  organiques.  Enfin,  il  tient  constamment 
en  suspension  des  corpuscules  de  nature  très  variée,  poussières, 
minérales  ou  organiques,  êtres  organisés  ou  aptes  à la  vie. 

Une  partie  des  principes  gazeux  résulte  de  la  putréfaction 
des  matières  organiques  ou  de  la  vie  des  plantes  aquatiques 
qui  émettent  du  gaz  clés  marais  et  de  X oxyde  de  carbone  (Bous- 
singault).  Si  l’on  fait  passer  de  l’air  parfaitement  privé  de  vapeur 
d’eau  et  d’acide  carbonique,  sur  une  colonne  d’oxyde  de  cuivre 
chauffé  au  rouge,  il  y a production  d’acide  carbonique  que  1 on 
peut  condenser  dans  des  tubes  absorbants. 
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M.  Miintz  a constaté  la  présence  de  petites  quantités  d’alcool 
dans  l’air,  ainsi  que  dans  les  eaux  météoriques. 

La  proportion  d 'ammoniaque  dans  l’air  est  beaucoup  trop  faible 
pour  pouvoir  être  déterminée  par  des  moyens  ordinaires,  mais  sa 
présence  dans  les  eanx  météoriques  démontre  sa  présence  dans 
l’atmosphère.  M.  Schlœsing  est  arrivé  pourtant,  par  une  disposi- 
tion très  ingénieuse  permettant  d’opérer  sur  30000  litres  d’air  en 
quelques  heures,  à établir  directement  la  présence  de  l’ammo- 
niaque et  à la  doser.  Il  a trouvé  que  la  proportion  d’ammoniaque 
varie  entre  0m8r,005  et  0mgr,10  par  mètre  cube  d’air,  soit  un  maxi- 
mum y 3 pJo  00-Q-  en  poids.  M.  Frescnius  en  avait  trouvé  ïo  00l0  0Ü0-  et 
M.  Græger  le  triple. 

La  présence  d’acide  azotique,  à l’état  d’azotate  d’ammonium, 
dans  les  pluies  d’orages  résulte  de  l’action  de  l’électricité  atmo- 
sphérique sur  l’air  humide.  D’après  Schœnbein,  l’air  renferme- 
rait de  l’azotite  d’ammonium  produit  par  fixation  de  l’eau  sur 
l’azote,  fixation  qui  aurait  lieu  par  entrainement  pendant  les  oxy- 
dations vives  ou  lentes.  Cette  explication  n’est  pas  démontrée; 
mais  dans  tous  les  cas,  il  v a oxydation  par  entraînement  d’une 
petite  quantité  d’azote;  soit  à l’état  d’acide  azoteux,  soit  à l’état 
d’acide  azotique.  On  a souvent  attribué  à l’ozone  atmosphérique 
des  réactions  qui,  en  réalité,  sont  dues  à l’azotite  d’ammonium. 
Rappelons  que  ce  sel  peut  prendre  naissance  par  l’action  de 
l’ozone  sur  l’ammoniaque. 

L 'iode  libre  se  rencontrerait  normalement  dans  l’atmosphère, 
suivant  M.  Chatin,  mais  cette  opinion  a trouvé  beaucoup  de  con- 
tradicteurs. 

Accidentellement,  on  rencontre  dans  l’air  de  Y hydrogène  sul- 
furé, provenant  de  la  putréfaction  des  matières  animales;  de 
Y acide  sulfureux  qui  a pour  origine  la  combustion  du  charbon  de 
terre,  et  il  n’est  pas  rare  de  le  rencontrer  dans  l’atmosphère  des 
grandes  villes. 

Les  eaux  de  pluie  recueillies  dans  le  voisinage  des  côtes  ren- 
ferment presque  toujours  du  chlorure  de  sodium  entraîné  mécani- 
quement. 

345.  Émanations  paludéennes  et  miasmes.  — On  con- 
naît l’influence  néfaste  qu’exercent  sur  la  santé  les  émanations  pa- 
ludéennes. Ces  émanations  renferment  des  principes  gazeux,  entre 
autres  l’hydrogène  sulfuré  et  le  gaz  des  marais,  mais  il  est  dou- 
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leux  que  la  nocivité  des  émanations  soit  due  à ces  gaz.  On  pensait 
autrefois  que  les  miasmes  étaient  des  principes  volatils,  mais  les 
recherches  de  Boussingault  et  surtout  celles  de  M.  Pasteur  ont 
démontré  qu’ils  sont  formés  de  matières  organiques  solides  ou 
plutôt  organisées  en  suspension  dans  l’air. 

La  buée  qui  recouvre  les  parois  d’un  vase  rempli  de  glace  ren- 
ferme des  matières  organiques,  dont  la  présence  se  démontre  par 
l’action  réductrice  de  l’eau  condensée  sur  l’azotate  d’argent  am- 
moniacal et  sur  le  permanganate  de  potassium,  ainsi  que  par  la 
couleur  brune  qu’elle  contracte  lorsqu’on  l’évapore  avec  une  goutte 
d’acide  sulfurique.  Du  reste  cette  eau  se  putréfie  assez  rapidement 
et  devient  ammoniacale. 

Ces  petits  organismes,  dans  les  émanations  paludéennes,  sont 
les  germes  de  la  malaria;  dans  d’autres  cas,  ils  constituent  les 
germes  d’une  foule  de  fermentations.  On  débarrasse  aisément 
l’air  des  germes  qu’il  tient  toujours  en  suspension  en  le  filtrant  ; 
pour  cela  on  le  fait  passer  à travers  un  tube  contenant  du  coton 
ou  de  l’amiante  calcinée.  Les  matières  fermentescibles  et  putres- 
cibles, telles  que  le  lait,  l’urine,  le  bouillon  de  viande,  se  conser- 


par  l’ébulition. 

Ayant  aspiré  l’air  à travers  un  tube  renfermant  du  fulmicoton 
et  dissolvant  ensuite  celui-ci  dans  l’éther,  M.  Pasteur  a pu  isoler 
les  corpuscules  en  suspension  dans  l’air  et  y a reconnu  au  micros- 
cope des  granules  d’amidon  et  des  corpuscules  globuleux  parais- 
sant être  des  spores.  Les  ayant  semés  dans  un  milieu  propre  à leur 
développement  (eau  sucrée  additionnée  de  matières  albuminoïdes 
et  de  cendres  de  levûre  de  bière)  et  d’où  on  avait  exclu  d’autres 
germes,  par  ébullition  et  refroidissement  dans  l’air  filtré,  il  a vu 
se  produire  au  bout  de  vingt-quatre  heures  diverses  mucédinées 
et  un  infusoire,  le  Bacterium  termo. 

L’amiante  qui  a servi  à tamiser  l’air  donne  naissance  aux 

mêmes  productions. 

Sans  approfondir  ce  sujet  qui  appartient  à l’histoire  des  fer- 
mentations, ajoutons  que  M.  Pasteur  a institué  ces  expériences 
dans  divers  lieux.  Sur  vingt  échantillons  d’air  recueillis  en  rase 
campagne  et  en  plaine,  huit  renfermaient  des  gcimes.  Sui  le  meme 
nombre  d’échantillons  recueillis  sur  le  sommet  du  Jura,  cinq  se  sont 
montrés  chargés  de  germes  et  un  seulement  sur  vingt  dans  l’air 
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puisé  au  Montanvert,  sur  ]a  Mer  de  glace,  à 2000  mètres  d’altitude. 

Air  confiné.  — L'air  qui  a servi  à la  respiration  d’un  grand 
nombre  de  personnes  et  qui  n’a  pas  été  suffisamment  renouvelé 
se  trouve  profondément  vicié.  Outre  qu’il  s’est  appauvri  en  oxy- 
gène, il  est  chargé  d’acide  carbonique  à une  dose  qui  peut  le 
rendre  toxique,  et  de  vapeur  d’eau  chargée  d’émanations  animales 
(vapeur  annualisée)  répandant  surtout  dans  les  parties  élevées 
d’une  salle  une  odeur  infecte.  Toutes  ces  causes  finissent  par 


ventilation  énergique  les  locaux  servant  à la  réunion  d’un  grand 
nombre  de  personnes,  salles  de  spectacle,  d’école,  d’hôpitaux. 

Pour  analyser  l'air  vicié,  on  procède  à peu  près  comme  pour 
l'analyse  de  l’air  ordinaire  en  aspirant,  par  un  tube  qui  pénètre 
dans  la  pièce,  un  volume  d'air  déterminé,  auquel  on  fait  traverser 
une  série  de  tubes  pour  l’absorption  successive  de  la  vapeur  d’eau 
et  de  l’acide  carbonique.  Pour  l’air  vicié  par  la  combustion  du 
charbon  et  qui  renferme,  en  outre,  de  l’oxyde  de  carbone  et  des 
hydrogènes  carbonés,  on  le  fait  passer  après  cela  sur  de  l’oxyde 
de  cuivre  chauffé  au  rouge  qui  les  transforme  en  acide  carbonique 
et  eau  que  l’on  recueille  dans  une  autre  série  de  tubes  absorbants. 

Une  semblable  analyse  étant  souvent  impossible  sur  place,  on 
recueille  l’air  dans  un  ballon  de  50  litres  de  capacité,  dans  lequel 
on  a fait  le  vide  et  l'on  transporte  ce  ballon  au  laboratoire  où  on  le 
met  en  communication  avec  un  autre  ballon  vide,  de  même  capacité 
et  en  interposant  entre  les  deux  le  système  des  tubes  absorbants 
préalablement  pesés  (F.  Leblanc).  L’expérience  est  terminée 
lorsque  la  tension  est  la  même  dans  les  deux  ballons.  Cette  ten- 
sion, indiquée  par  un  baromètre,  la  capacité  des  ballons  et  la 
température  permettent  de  calculer  le  volume  de  l’air  qui  a tra- 
versé les  tubes,  dont  l’augmentation  de  poids  indique  l’eau  et 
l’acide  carbonique  contenus  dans  ce  volume  d’air. 

AMMONIAQUE.  - AzH3  = 17.02. 

Densité  (H)  = 8,510;  (air)  0,589 î.  Poids  moléc.  = 34,04. 

346.  Historique.  — Cette  combinaison  importante  de  l’azote 
avec  l’hydrogène  était  connue  des  alchimistes, mais  principalement 
à l’état  de  combinaisons.  Le  sel  ammoniac  est  décrit  par  Diosco- 
ride  dans  le  premier  siècle  de  notre  ère.  On  rencontrait  ce  sel 
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dans  les  sables  delà  Cyrénaïque;  c’est  de  là  que  lui  vient  sans 
doute  son  nom  (de  sable  ; J.  Ilœfer)  (1),  et  on  la  préparait 

dans  cette  contrée  près  du  temple  de  Jupiter  Ammon.  Geber  dé- 
crit ce  sel  au  huitième  siècle  et  le  prépare  en  distillant  l’urine 
avec  du  sel  marin.  Le  sel  ammoniac  provenait  principalement 
d’Egypte  où  on  l’obtenait  par  sublimation  de  la  suie  provenant  de 
la  combustion  de  la  liente  de  chameau.  Le  carbonate  d’ammonium 
est  signalé  par  Raymond  Lullc  (treizième  siècle)  qui  l’obtenait  par 
la  putréfaction  de  l’urine.  Basile  Valentin  au  quinzième  siècle  dis- 
tillait le  sel  ammoniac  avec  de  l’huile  de  tartre  (carbonate  de  po- 
tassium). En  Europe,  on  préparait  le  carbonate  ammonique  et 
avec  lui  le  sel  ammoniac,  en  distillant  les  os,  la  corne,  etc.,  d’où 
le  nom  à' esprit  de  corne  de  cerf.  L’ammoniaque  libre,  mais  en  dis- 
solution, était  connue  de  Basile  Valentin  qui  montra  qu’on  l'ob- 
tient en  traitant  l’esprit  de  corne  de  cerf  aussi  bien  que  le  sel  am- 
moniac avec  une  terre  alcaline. 

Le  gaz  ammoniac  fut  découvert  par  Priestley  en  1774  en  répé- 
tant sur  la  cuve  à mercure  une  expérience  que  Haies  avait  faite 
en  1727  sur  la  cuve  à eau,  et  consistant  à faire  agir  la  chaux  sur 
le  sel  ammoniac.  Priestley  nomma  ce  gaz  air  alcaliîi,  le  nom 
d 'ammoniaque  lui  a été  donné  par  Bergmann.  C’est  à Berthollet 
qu’on  doit  la  première  analyse  de  ce  gaz,  en  1785. 

347.  État  naturel.  Modes  de  formation.  — L’ammoniaque 
se  rencontre,  libre  ou  plus  souvent  combinée,  en  petite  quantité 
dans  l’atmosphère  et  dans  les  eaux  météoriques,  ainsi  que  dans 
beaucoup  d’eaux  telluriques.  Le  sel  ammoniac  accompagne 
quelquefois  le  sel  gemme;  on  le  rencontre,  ainsi  que  le  sulfate 
d’ammonium,  dans  les  cratères  des  volcans  en  activité  et  dans  les 
fumerolles  de  la  Toscane.  Il  existe  des  traces  d’ammoniaque  dans 
beaucoup  d’argiles  et  d’ocres  naturelles,  dans  la  rouille,  etc.  Le 
suc  des  plantes  et  la  plupart  des  liquides  de  l’économie  renfer- 
ment des  sels  ammoniacaux. 

L’azote  et  l’hydrogène  s’unissent  en  petite  quantité  sous  1 in- 
fluence de  l’effluve  (Donkin).  L’hydrogène  naissant  s’unit  aussi  à 
l’azote  pour  former  de  l’ammoniaque  ; on  rencontre  celle-ci  dans 
l’électrolyse  de  l’acide  sulfurique  étendu  d’eau  aérée.  La  rouille 
qui  se  forme  par  l’oxydation  du  fer  à l’air  humide,  en  partie  par 

(1)  On  disait  à l’époque  de  Basile  Valentin  sal  armoniac , par  corruption  de  sal 
armeniacum  ou  sel  arménien  qui  indiquait  une  origine  de  ce  sel. 
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oxydation  directe,  en  partie  par  la  décomposition  de  l’eau,  ren- 
ferme toujours  des  traces  de  carbonate  ammonique,  l’azote  de 
l'air  s’unissant  à l’hydrogène  provenant  de  la  décomposition  de 
l'eau,  et  l’ammoniaque  s’unissant  ensuite  à l'acide  carbonique  de 
l’air.  Un  grand  nombre  d’oxydations  lentes  en  présence  de  l’eau 
produisentlc  même  phénomène.  Th.  de  Saussure  a fait  voir  qu'il  se 
forme  de  l'azotate  d’ammonium  lorsqu’on  fait  brûler  un  mélange 
d'air  et  d’hydrogène  en  excès. 

L’ammoniaque  se  forme  par  l’action  de  l’hydrogène  naissant  et 
de  beaucoup  de  corps  réducteurs  sur  les  composés  oxygénés  de 
l’azote  : il  s’en  forme  par  l'action  du  bioxyde  d’azote  sur  l’hydro- 
gène sulfuré  ; par  le  passage  d’un  mélange  d’hydrogène  et  de 
bioxyde  d’azote  sur  des  substances  poreuses  chauffées  au  rouge 
(Kulhmann)  ; par  l’action  de  l’hydrogène  naissant  (zinc  et  acide 
sulfurique)  sur  les  azotates  et  les  azotites  ou  sur  l’acide  azotique  ; 
par  l’action  du  chlorure  stanneux  acide  sur  les  azotates,  elc.  ; par  la 
dissolution  du  fer,  du  zinc,  de  l’étain  dans  l’acide  azotique  étendu. 

L’ammoniaque  se  produit  encore  par  l’action  de  l’eau  sur  les 
azotures  de  bore,  de  magnésium,  etc.,  ainsi  que  sur  le  . cyano- 
gène, les  cyanures  (carbazotures)  et  les  cyanates. 

La  plupart  des  matières  organiques  azotées  donnent  du  carbo- 
nate d’ammonium  par  la  distillation  sèche,  et  de  l’ammoniaque 
lorsqu’on  les  calcine  avec  de  la  chaux,  de  la  soude  ou  de  la  chaux 
sodée.  Les  mêmes  substances  fournissent  de  l’ammoniaque  par 
la  putréfaction.  Ainsi  l’urine,  les  eaux  vannes,  etc.,  étant  aban- 
données à elles-mêmes,  puis  distillées  avec  de  la  chaux,  donnent 
de  l’ammoniaque. 

Dans  la  fabrication  du  gaz  d’éclairage  par  la  distillation  de  la 
houille,  on  obtient  également  de  l’ammoniaque  que  l’on  rencontre 
dans  les  eaux  de  condensation.  Le  traitement  de  ces  eaux  et  celui 
des  eaux  vannes  sont  aujourd’hui  la  source  la  plus  abondante  de 
I ammoniaque  et  de  ses  combinaisons  (voir  plus  loin). 

348.  Préparation.  — On  prépare  généralement  le  gaz 
ammoniac  en  décomposant  le  sel  ammoniac  (chlorure  d’ammonium 
ou  chlorhydrate  d’ammoniaque)  par  la  chaux,  qu’on  pourrait  rem- 
placer par  un  alcali  ou  par  la  magnésie  : 

2AzH4Cl  H-  GaO  = CaCI2  + H20  + 2AzH3. 

On  mélange  dans  un  ballon  1 partie  de  sel  ammoniac  pulvérisé 
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avec  2 parties  de  chaux  v-ivc  on  poudre'  el  on  achève  de  remplir 
le  ballon  avec  des  fragments  de  chaux  vive  ; on  relie  le  ballon  aune 
éprouvette  à pied,  à tubulure  inférieure,  contenant  de  la  chaux  ou 
des  fragments  de  potasse  pour  dessécher  le  gaz,  dessiccation  qui 
est  déjà  en  grande  partie  effectuée  par  les  fragments  de  chaux  du 
ballon.  Le  gaz  en  sortant  de  l’éprouvette  est  recueilli  sur  la  cuve 
à mercure  (lîg.  124).  On  ne  peut  le  recueillir  sur  l’eau  en  raison  de 
son  extrême  solubilité;  mais  on  peut  utiliser  sa  faible  densité 
pour  le  recueillir  par  déplacement  d’air  dans  un  flacon  renversé. 


La  dessiccation  du  gaz  ammoniac  ne  peut  se  faire  ni  par  l'acide 
sulfurique  qui  s’y  combine,  ni  par  le  chlorure  de  calcium  qui 
l’absorbe  également. 

Dans  l’opération  précédente,  le  ballon  est  souvent  brisé  à cause 
de  la  dilatation  qu’éprouve  la  chaux  en  s’hydratant;  cet  incon- 
vénient disparaît  si  la  chaux  vive  est  remplacée  par  la  chaux 
éteinte. 

Il  est  du  reste  préférable  et  plus  expéditif  de  préparer  le  gaz 
ammoniac  en  chauffant  sa  solution  (ammoniaque  du  commerce). 
Cette  solution  abandonne  une  grande  partie  du  gaz  dissous  long- 
temps avant  le  point  d’ébullition  de  l'eau;  il  suffit  de  dessécher  le 
gaz  par  une  colonne  de  chaux  vive.  L’ammoniaque  du  commerce 
étant  quelquefois  partiellement  carbonatée,  il  est  bon  d'y  ajouter 
un  peu  de  chaux  éteinte. 

349.  Composition  de  l'ammoniaque.  — Lorsqu’on  sou- 
met le  gaz  ammoniac  à l’action  d’une  série  d’étincelles  électriques. 
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il  est  décomposé  et  donne  un  volume  double  du  sien  d’un  mélange 
gazeux  formé  par  3/4  d’hydrogène  et  par  1/4  d’azote  (38),  ce 
qu’on  vérifie  en  faisant  détoner  ce  mélange  dans  l’eudiomètre 
avec  de  l’oxygène.  Le  gaz  ammoniac  est  donc  formé  par  3 volu- 
mes d’hydrogène  et  1 volume  d’azote  qui  n’occupent  que  2 vo- 
lumes avant  la  décomposition.  C’est  ce  qui  est  exprimé  par  la 
formule  AzIP. 

La  densité  du  gaz  ammoniac,  qui  est  8,510  par  rapport  à l'hydro- 
gène, confirme  ce  résultat.  Cette  densité  représente  en  effet 


1 . , ...  l 

1 - fois  la  densité  de  l'hydrogène,  soit  1,5,  plus  - fois  celle  de 


l’azote,  7,01. 

Action  de  la  chaleur  sur  l’ammoniaque.  — Le  gaz  ammoniac 
est  décomposé  de  même  en  hydrogène  et  azote  lorsqu’on  le  dirige 
à travers  un  tube  de  porcelaine  chauffé  au  rouge  blanc  et  rempli 
de  fragments  de  porcelaine.  La  décomposition  est  plus  rapide  si 
l’on  introduit  dans  le  tube  de  porcelaine  des  fils  de  cuivre  ou  de 
fer,  ces  métaux  fixent  l'azote  et  deviennent  cassants.  Le  platine 
active  aussi  la  décomposition,  mais  sans  subir  de  modification. 

350.  Propriétés  physicpies.  — Le  gaz  ammoniac  est  inco- 
lore, doué  d’une  odeur  pénétrante  particulière;  respiré  en  quantité 
un  peu  forte  il  provoque  le  resserrement  de  la  glotte  et  produit 
une  inflammation  du  larynx  et  des  bronches;  en  petite  quantité, 
il  est  à peu  près  inoffensif.  Sa  densité  par  rapport  à l’air  est 
0,5894  sous  la  pression  normale  et  à 0°.  Un  litre  pèse  0gr,76!9. 

Il  peut  facilement  être  condensé  par  le  froid  ou  par  la  pres- 
sion. Faraday  l’a  le  premier  liquéfié,  en  1823.  Il  utilisait  pour 
cela  la  combinaison  que  forme  le  chlorure  d’argent  avec  l’am- 
moniaque (AgC1.3AzïI3,  à 0°),  et  qui  se  détruit  complètement  à 
une  température  de  115°.  La  combinaison  est  introduite  dans  l’une 
des  branches  du  tube  Faraday  (20).  Après  avoir  scellé  l’extrémité 
de  la  seconde  branche  à la  lampe,  on  chauffe  la  première  branche 
à 115°  et  on  refroidit  l’autre  par  de  la  glace.  Le  gaz  qui  se  dégage 
produit  bientôt  une  pression  suffisante  pour  qu’il  se  condense  en 
partie.  On  peut  ne  chauffer  le  chlorure  d’argent  ammoniacal  qu’à 
40°,  en  refroidissant  l’autre  branche  à 0"  ; il  ne  perd  alors  que  la  moi- 
tié de  son  ammoniaque;  mais  l’expérience  otfre  moins  de  danger, 
la  pression  étant  beaucoup  moins  élevée.  Par  le  refroidissement 
du  chlorure  d’argent,  le  gaz  ammoniac  est  de  nouveau  absorbé. 
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On  peut  remplacer  le  chlorure  d’argent  par  le  chlorure  de 
calcium  sec  et  même  par  le  charbon  de  bois  en  poudre  (Melsens). 

On  peut  encore  refroidir  un  courant  de  gaz  ammoniac  sec  par 
un  mélange  de  glace  et  de  chlorure  de  calcium  cristallisé,  qui 
produit  un  froid  de  — 40°,  suffisant  pour  liquéfier  le  gaz. 

L’ammoniaque  liquéfiée  bout  à — 33°, 7 (Bunsen).  Refroidi  par 
un  mélange  d’anhydride  carbonique  et  d’éther,  le  liquide  se 
concrète  en  une  masse  transparente,  cristalline,  fusible  à — 75°. 

La  densité  de  l’ammoniaque  liquide  est  égale  à 0,73  et  devient 
0,6234  à0°.  Coefficient  de  dilatation  entre  — 1 1° et  0°=0, 00166.  Sa 
tension  à 0°  est  de  4,44  atmosphères  et  à 15°,  de  7 atmosphères.  Sa 
chaleur  de  volatilisation  est  de  4cal,4. 

Applications  de  l’ammoniaque  liquéfiée.  — L’ammoniaque 
liquide,  bouillant  à — 33°, 7,  détermine  par  son  ébullition  un 

abaissement  considérable  de  tempé- 
rature qu’on  utilise  pour  la  production 
artificielle  de  la  glace,  h' appareil 
Carré  (fig.  425)  construit  dans  ce  but 
se  compose  d’une  chaudière  en  tôle  A 
qui  sert  de  générateur  d’ammoniaque 
et  qui  reçoit  une  solution  concentrée 
de  ce  gaz.  Cette  chaudière  commu- 
nique par  un  tube,  muni  quelquefois 
d’un  condensateur  pour  retenir  l’eau 
entraînée,  avec  un  récipient  herméti- 
quement clos  O.  La  chaudière  étant 
portée  à \ 30°  abandonne  son  gaz  am- 
moniac qui,  comme  dans  le  tube  Faraday,  vient  se  condenser  à 
l’état  liquide  dans  le  récipient.  Lorsqu’on  laisse  de  nouveau  refroi- 
dir la  chaudière,  l’eau  se  trouvant  en  présence  d’une  atmosphère 
d’ammoniaque  la  dissout  et,  parle  vide  qui  se  produit  ainsi,  dé- 
termine l’ébullition  de  l’ammoniaque  liquéfiée;  celle-ci  peu  à peu 
est  entièrement  absorbée  par  l’eau  de  la  chaudière.  On  introduit 
dans  le  récipient,  de  forme  cylindroconique  annulaire,  un  cylindre 
rempli  d’eau  (3  kilog.j;  celle-ci  cède  la  chaleur  nécessaire  à 
l’ébullition  de  l’ammoniaque  et  se  congèle.  On  a construit,  sur  le 
même  principe,  d’autres  appareils  mais  à marche  continue. 

351 . Solubilité.  — Le  gaz  ammoniac  est  extrêmement  soluble 
dans  l’eau  et  son  absorption  est  instantanée  et  accompagnée  d'un 


Fig.  125. 
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fort  dégagement  de  chaleur.  Une  cloche  contenant  ce  gaz  et  trans- 
portée sur  l’eau  se  remplit  instantanément  de  liquide  et  l’absorp- 
tion est  si  brusque  qu’elle  peut  provoquer  la  rupture  de  la  cloche. 
Un  morceau  de  glace  introduit  dans  du  gaz  ammoniac  sur  la  cuve 
à mercure  absorbe  rapidement  le  gaz  et  se  liquéfie  par  suite  de 
l’élévation  de  température.  L’absorption  de  l’ammoniaque  par 
l’eau  peut  encore  être  mise  en  évidence  comme  celle  de  l’acide 
chlorhydrique  en  remplissant  de  gaz  un  ballon  muni  d’un  bouchon 
portant  un  tube  effilé;  en  introduisant  l’extrémité  libre  du  tube 
dans  de  l’eau  colorée  par  du  tournesol  rouge,  il  se  produit  un 
jet  d’eau  qui  bleuit  par  l’ammoniaque. 

D’après  MM.  Roscoe  et  Dittmar,  l'eau  à 0°  dissout  1147  fois 
son  volume  de  gaz  ammoniac,  soit  875  grammes  par  litre,  cette 
solubilité  diminue  avec  la  température,  ainsi  que  le  montre  le 
tableau  suivant,  emprunté  à ces  auteurs. 


Température. 

Poids  en  grammes, 
par  litre. 

Température. 

Poids  en  grammes, 
par  litre. 

O 

O 

8.75 

cc 

O 

O 

403 

4° 

792 

O 

O 

307 

O 

o 

679 

os 

O 

O 

229 

16° 

582 

56° 

186 

20° 

526 

.. 

L’eau  à — 16°  dissout  1270  volumes  de  gaz  ammoniac,  soit 
0§r,968,  soit  plus  de  1 molécule  AzII3  pour  1 molécule  H20  (Ber- 
tlielot). 

Pour  une  même  température,  la  solubilité  diminue  avec  la 
pression;  si  l’on  n’envisage  que  les  températures  voisines  de  la 
température  ordinaire,  cette  décroissance  n’obéit  pas  à la  loi  de 
Dalton,  c’est-à-dire  qu’elle  n’est  pas  proportionnelle  aux  pressions. 
Ainsi  à 0°,  1 litre  d’eau  sous  une  pression  de  0m,25  de  mercure 
dissout  405  grammes  de  gaz  ammoniac;  690  grammes  sous  une 
pression  de  0m,50;  872  grammes  sous  une  pression  de  0m,75  et 
1037  grammes  sous  une  pression  de  1 mètre;  enfin  2120  grammes 
sous  la  pression  de  2 mètres  de  mercure.  Cet  écart  à la  loi  de 
Dalton  devient  plus  faible  pour  des  températures  plus  élevées  et 
à 100°  il  disparaît,  mais  on  ne  peut  alors  envisager  le  phénomène 
que  pour  des  pressions  supérieures  à la  pression  atmosphérique, 
l’eau  bouillante  ne  dissolvant  pas  du  tout  d’ammoniaque. 

La  solution  d’ammoniaque  ne  paraît  pas  renfermer  une  com- 
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binaison  d’ammoniaque  eL  d’eau;  elle  doit  plutôt  être  envisagée 
comme  un  mélange  d’ammoniaque  liquéfiée  et  d’eau.  Cependant, 
refroidie  à — 38u,  elle  se  prend  en  une  masse  d’aiguilles 
tlexibles  et  brillantes,  qui  constituent  peut-être  l’hydrate  d’am- 
monium 

AzII4OH  (soit  AzH3.H20). 

La  densité  de  ses  solutions  diminue  avec  la  richesse  en  ammo- 
niaque. Voici,  d’après  M.  Wachsmuth,  la  densité  des  solutions 
d’ammoniaque,  avec  leur  teneur  en  ammoniaque. 


Densité  à i2°. 

AzH3  par  kilogr. 

AzH3  par  litre. 

AzIIUiquided 

ffr. 

Sr- 

cc. 

0,870 

384,4 

334,5 

464,5 

0,880 

347,2 

305,5 

425,2 

0,890 

311,6 

277,3 

387,3 

0,900 

277,3 

249,5 

349,5 

0,910 

244,9 

222,8 

312,8 

0,920 

213,4 

196,3 

276,3 

0,930 

182,9 

170,1 

240,1 

0,940 

152,9 

143,7 

203,7 

0,950 

124,2 

118,0 

168,0 

0,960 

97,0 

93,1 

132,1 

0,970 

70,2 

68,0 

98,0 

0,980 

45,3 

41,3 

61,3 

0,990 

21,0 

20,7 

30,7 

La  solution  d’ammoniaque  possède  l’odeur  pénétrante  du  gaz; 
sa  saveur  est  brûlante  et  caustique.  Elle  produit  sur  la  peau  un 
sentiment  de  cuisson  et  une  rubéfaction  passagère;  un  contact 
prolongé  détermine  une  véritable  vésication.  Son  action  sur  les 
muqueuses  est  du  même  ordre,  mais  infiniment  plus  énergique. 
On  l’emploie  pour  la  cautérisation  des  plaies.  Administrée  inté- 
rieurement à petite  dose,  elle  agit  comme  stimulant  sur  le  sys- 
tème nerveux. 

On  a vu  que  la  chaleur  fait  perdre  toute  l’ammoniaque  à sa 
solution  quand  la  température  atteint  100°.  Soumise  au  vide,  la 
solution  se  comporte  de  même. 

Si  l’on  expose  à l’air  une  solution  d’ammoniaque,  elle  s’ap- 
pauvrit rapidement.  Si  l’on  fait  passer  un  courant  d’air  rapide 
à travers  une  solution  concentrée,  l’ammoniaque  est  entraînée 
et  il  se  produit  un  abaissement  de  température  qui  peut  aller 
à — 40°. 


FABRICATION  DE  L’AMMONIAQUE  CAUSTIQUE. 
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Le  gaz  ammoniac  est  aussi  très  soluble  dans  l’alcool  et  dans 
l’éther. 

Fabrication  de  l’ammoniaque  caustique.  — Industriellement, 
on  prépare  la  solution  d’ammoniaque,  ou  ammoniaque  caustique , 


en  traitant  les  eaux  vannes,  les  eaux  d’égouts,  les  eaux  de  con- 
densation du  gaz  ou  de  la  distillation  des  os  dans  de  vastes  appa- 
reils, offrant  diverses  dispositions.  La  plus  fréquente  est  celle  que 
présente  l’appareil  Mallet  (fîg.  126)  : 

Deux  chaudières  en  tôle  A et  B de  1200  à 2000  litres  de  capa- 
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cité,  munies  d’agitateurs  a a',  sont  placées  en  gradins  sur  un  four- 
neau ordinaire.  La  première  esL  seule  chauffée  directement  par  le 
foyer;  la  seconde  l’est  par  la  chaleur  perdue  de  celui-ci  et  par  les 
vapeurs  de  la  première.  De  la  partie  supérieure  de  A part  un 
tuyau  c qui  plonge  dans  la  chaudière  B;  le  bas  de  celle-ci  com- 
munique par  le  bas  avec  A par  un  autre  tube  légèrement  incliné  d. 
Un  introduit  dans  ces  chaudières  l’eau  ammoniacale  avec  un  lait 
de  chaux  pour  mettre  l’ammoniaque  en  liberté.  Les  eaux  à traiter 
arrivent  déjà  chaudes  du  réfrigérant  D,  complètement  clos  et 
alimenté  par  un  réservoir  supérieur  E,  par  un  tuyau  h à robinet, 
dans  la  chaudière  B,  d’où  on  peut  la  faire  écouler  dans  A,  celle-ci 
ayant  été  vidée  après  une  opération  antérieure. 

Le  gaz  ammoniac  qui  sort  de  la  chaudière  A vient  en  B puis, 
avec  le  gaz  dégagé  dans  cette  seconde  chaudière,  se  rend  par  le 
tube  c'  dans  un  laveur  G,  puis  dans  le  serpentin  D,  où  il  échauffe 
les  eaux  ammoniacales  ; enfin  dans  le  serpentin  F refroidi  par  de 
l’eau  ordinaire.  L’eau  condensée  se  réunit  dans  le  réservoir  G. 
Le  gaz  non  condensé  arrive  finalement  dans  un  cylindre  de 
plomb  L,  après  avoir  traversé  les  flacons  laveurs  H,  I,  K.  Ce 
cylindre  renferme  de  l’eau  ou  un  acide,  suivant  que  l'on  veut 
obtenir  l’ammoniaque  caustique  ou  un  sel  ammoniacal;  il  est 
refroidi  par  un  courant  d’eau  et  terminé  par  un  flacon  à tubu- 
lures M. 

Enfin,  l’eau  condensée  en  G est  de  l’ammoniaque  très  impure  ; 
on  la  renvoie  dans  la  chaudière  à l’aide  de  la  pompe  R. 

Pour  préparer  une  solution  de  gaz  ammoniac  pur,  on  fait  passer 
le  gaz  ammoniac,  dégagé  en  chauffant  l’ammoniaque  du  com- 
merce avec  un  peu  de  chaux,  pour  la  priver  du  sulfure  et  du  car- 
bonate, dans  une  série  de  flacons  de  Woulf  entourés  d’eau  froide 
ou  même  de  glace,  si  l’on  veut  obtenir  une  solution  concentrée, 
car  l’absorption  a lieu  avec  élévation  de  température,  ce  qui 
diminue  la  solubilité.  Le  volume  du  liquide  augmente  considéra- 
blement à mesure  qu’il  s’enrichit  en  ammoniaque.  L’élévation  de 
température  correspond  pour  1 molécule  AzH3  à 8cal, 88  (Fabre  et 
Silbermann,  Berlbelot). 

352.  Propriétés  chimiques.  — Le  gaz  ammoniac  éteint 
les  corps  en  combustion.  Il  est  combustible,  mais  brûle  difficile- 
ment dans  l’air.  Un  mélange  de  gaz  ammoniac  (4  vol.)  et  d'oxy- 
gène (3  vol.)  est  détonant  et  brûle  avec  une  flamme  pâle,  d’un 
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jaune  verdâtre.  On  provoque  facilement  celle  combustion  en  intro- 
| (luisant  un  jet  de  g-az  ammoniac  dans  un  flacon  contenant  de 
l’oxygène  en  meme  temps  qu  on  lui  présenté  une  allumette 
enflammée.  On  peut  encore  faire  passer  un  courant  d oxygène  à 
travers  une  solution  saturée  d’ammoniaque  et  légèrement  chauffée 
dans  une  iiole,  puis  présenter  une  allumette  à l'orifice  de  la  fiole, 
la  combustion  a lieu  alors  par  explosions  successives  ou  en  pro- 
duisant une  longue  flamme. 

Une  autre  expérience  de  combustion  très  brillante,  due  à 
M.  Kraut,  est  la  suivante  : On  place  dans  un  vase  à précipité 
(fig.  121),  sur  une  hauteur  de  2 à 3 
centimètres,  une  solution  très  con- 
centrée d'ammoniaque  à travers  la- 
quelle on  fait  passer  un  courant  d'oxy- 
gène, dont  on  peut  régler  la  vitesse. 

Une  spirale  de  platine,  faite  avec  un 
fil  de  1 millimètre  de  diamètre,  suspen- 
due à une  toile  métallique  ou  à une 
feuille  de  carton,  est  chauffée  au  rouge 
puis  placée  à une  petite  distance  de  la 
surface  de  la  solution.  Le  fd  de  pla- 
tine reste  rouge  et  devient  même  plus 
brillant  lorsqu’on  fait  passer  l’oxy- 
gène; il  se  produit  alors  une  série 
d’explosions  accompagnées  de  flam- 
mes  et  de  fumées  blanches  cl'azotite 

d’ammonium.  L’intensité  du  phénomène  dépend  de  la  rapidité 
du  courant  d’oxygène  et  de  la  température. 

Les  produits  de  la  combustion  sont  l’eau  et  l’azote  : 

2ÀzFI3  4-  O3  — A.z2  -f-  3H20, 

ainsi  qu'une  petite  quantité  d’acide  azotique  (ou  d’acide  azo- 
teux). Au  contact  de  la  mousse  de  platine  l’oxydation  de  l’azote 
est  beaucoup  plus  considérable  (Kuhlmann). 

Un  jet  de  gaz  ammoniac  s’enflamme  spontanément  dans  une 
atmosphère  de  chlore  et  brûle  avec  une  flamme  jaune  très  allongée, 
produisant  d’épaisses  fumées  de  chlorure  d’ammonium.  La 
solution  d’ammoniaque  est  décomposée  par  le  chlore  avec  déga- 
gement d’azote  (p.  439);  le  brome  agit  de  même. 
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L iode  décompose  de  même  à chaud  le  gaz  ammoniac.  Avec  une 
solution  d’ammoniaque,  on  obtient  Yiodure  d'azote . 

La  fleur  de  soufre  pure  et  sèche  absorbe  lentement  le  gaz  am- 
moniac en  produisant  du  sulfure  d’ammonium  et  rie  l’azote 

8AzH3  + 3 S = 3(AzH4)2S  -b  Az2. 

Dirigé  à travers  un  tube  de  porcelaine  renfermant  du  charbon 
chauffé  au  rouge,  le  gaz  ammoniac  est  converti  en  cyanure  d’am- 
monium : 

2AzH3  + G = CAz.  AzH4  + H2. 

Lorsqu’on  chauffe  du  potassium  dans  le  gaz  ammoniac,  de 
l’hydrogène  est  mis  en  liberté  et  la  surface  brillante  du  métal 
fondu  se  recouvre  d’un  liquide  vert  qui  se  prend  par  le  refroidis- 
sement en  une  masse  solide;  c’est  Yamidure  de  potassium  AzH'K. 

Le  potassium  placé  dans  la  branche  du  tube  Faraday,  opposée 
à celle  qui  contient  le  chlorure  d’argent  ammoniacal,  absorbe  peu 
à peu  l’ammoniaque  qu’on  met  en  liberté  et  se  transforme  en  un 
liquide  mobile  opaque,  de  couleur  cuivrée  par  réflexion  normale 
et  jaune  verdâtre  sous  une  incidence  oblique.  Le  potassium  est 
remis  en  liberté  lorsque  le  chlorure  d’argent  se  refroidit.  M.  Weyl 
considère  ce  liquide  comme  un  ammoniure  métallique  (AzH3K)2. 
D’après  M.  Seely  l’ammoniaque  liquéfiée  dissout  le  soufre,  le  phos- 
phore et  les  sels  lialoïdes. 

353.  Action  des  acides  et  des  anhydrides.  — Le  gaz  am- 
moniac s’unit  instantanément  à son  volume  de  gaz  chlorhydrique 
et,  si  l’on  opère  sur  la  cuve  à mercure,  les  deux  gaz  disparaissent 
èt  font  place  à un  corps  solide  blanc,  qui  constitue  le  chlorhy- 
drate d’ammoniaque  AzIF.HCl  ou  AzEbCl.  Les  autres  hydra- 
cides  agissent  comme  l’acide  chlorhydrique. 

Quant  aux  acides  oxygénés  ils  fixent  directement  l’ammo- 
niaque en  donnant  des  sels,  sans  élimination  d’eau  : 

Az03H  + AzH3=Az03H.AzH3  ou  Az03AzH4 
S04H2  2AzH3  = SO  4H2.2AzH3  ou  S04(AzH4)2. 

Tous  les  acides  volatils  donnent  des  fumées  blanches  avec  l’am- 
moniaque. 

Les  sels  ammoniacaux  sont  comparables  aux  sels  alcalins  et 
l’ammoniaque  neutralise  les  acides  comme  le  fait  la  potasse.  Nous 
nous  occuperons  plus  loin  de  la  constitution  des  sels  ammonia- 
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eaux.  L’analogie  de  1 ammoniaque  avec  les  alcalis  1 a\ait  fait 

désigner  sous  le  nom  d alcali  volatil  7 qui  n est  pas  tout  a fait 

c* 

sorti  de  l’usage. 

Avec  les  anhydrides  d’acides  oxygénés,  la  réaction  est  plus 
complexe.  Il  se  forme-  un  sel  ammoniacal  et  un  second  corps  qui 
n’est  autre  que  ce  sel  moins  les  éléments  de  l’eau,  c’est-à-dire  une 
amide.  Le  gaz  anhydride  carbonique,  par  exemple,  fixe  deux  fois 
son  volume  de  gaz  ammoniac  en  donnant  une  substance  pulvé- 
rulente blanche,  mélange  qui  renferme  du  carbonate  d ammo- 
nium et  de  la  carbamide  (urée), 

2CO-  -f-  4AzH3  — CO(OAzH4)2  + CO(AzH2j2 

Carbonate  neutre  Carbamide. 
d’ammonium. 


ainsi  qu’un  composé  intermédiaire,  le  carbonate  cV ammonium 

/AzH2 


co; 


OAzH4. 


En  faisant  réagir  l’ammoniaque  sur  les  chlorures  d’acides,  le 
radical  d’acide  vient  prendre  la  place  de  l’hydrogène  qu’enlève, 
le  chlore 


S02CI2-l-4AzH3: 

Chlorure 
de  sulfuryle. 


:S02(AzH2)2+2AzH4Cl, 

Sulfamide. 


Nous  ne  ferons  qu'indiquer  ici  l’existence  des  dérivés  impor- 
tants appartenant  au  domaine  de  la  chimie  organique  et  connus 
sous  les  noms  à'amines  ou  d’ammoniaques  composées,  dans  les- 
quels l’hydrogène  est  remplacé  par  un  radical  d’alcool  ou  de 
phénol.  Nous  traiterons  dans  la  chimie  organique,  avec  plus  de 
détails,  de  ces  importantes  fonctions  qui  appartiennent  à ce  que 
Gerhardt  nommait  le  type  ammoniaque.  A ce  type  appartiennent 
aussi  certains  dérivés  métalliques  signalés  ci-dessous. 

354.  Action  sur  les  sels,  etc.  — L’ammoniaque  est  absorbée 
par  un  grand  nombre  de  sels  et  d’autres  composés.  Lorsqu’il  n’y 
a pas  réaction  intime  entre  l’ammoniaque  et  le  corps  en  présence, 
le  produit  qui  se  forme  abandonne  de  nouveau  toute  son  ammo- 
niaque sous  l’influence  de  la  chaleur  ou  du  vide.  Le  chlorure 
d’argent,  le  chlorure  de  calcium  ont  déjà  été  signalés  comme 
>sorbant  l’ammoniaque  à froid.  La  plupart  des  chlorures  sont 
dans  le  même  cas  ainsi  que  beaucoup  de  sels  oxygénés.  Ainsi  les 
cristaux  d’azotate  d’ammonium  absorbent  le  gaz  ammoniac  en  se 
I.  — Chimie  minérale.  30 
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liquéfiant  ; à — 10"  le  composé  renferme  AzOJAzII4  -h  2AzH3.  Ce 
liquide  prend  1 molécule  AzBI3  à 28°  et  donne  une  combinaison 
cristallisée,  qui  se  dissocie  complètement  à 80°  (Kaoult).  Cette 
fixation  d’ammoniaque  rappelle  dans  une  certaine  mesure  celle 
de  l’eau  de  cristallisation. 

L’ammoniaque,  dans  un  grand  nombre  de  ses  réactions,  donne 
naissance  à des  combinaisons  qui  en  dérivent  par  la  substitution 
équivalente  d’un  élément  ou  d’un  radical  composé  à un  ou  plu- 
sieurs atomes  d’hydrogène.  De  ce  nombre  sont  Vamidure  de  po- 
tassium AzIPK  cité  plus  haut,  le  chlorure  d'azote  AzCl3,  Vio  dure 
d'azote  AzPH,  le  précipité  blanc  ou  chloramidure  de  mercure 
AzHa(Hg*Cl)',  une  foule  de  dérivés  analogues  dans  lesquels  le  mer- 
cure, le  platine  et  d’autres  métaux  remplacent  de  l’hydrogène  dans 
une  ou  plusieures  molécules  d’ammoniaque. 

Dans  une  foule  d’autres  circonstances,  l’ammoniaque  agit  à la 
manière  des  alcalis  et  décompose  les  sels  métalliques  en  précipi- 
tant l’hydrate  correspondant.  Celui-ci  se  dissout  quelquefois  dans 
un  excès  d’ammoniaque,  ce  qui  peut  n’avoir  pas  lieu  avec  la 
potasse  (hydrate  cuivrique,  oxyde  d’argent).  Inversement,  certains 
hydrates  (alumine)  sont  solubles  dans  un  excès  de  potasse  et  à peu 
près  insolubles  dans  l’ammoniaque. 

355.  Usages.  — En  dehors  de  ses  usages  comme  réactif  dans 
les  laboratoires,  l’ammoniaque  caustique  a une  grande  impor- 
tance industrielle,  qui  s’est  encore  accrue  depuis  la  fabrication 
de  la  soude  dite  à l’ammoniaque.  Les  applications  de  l'ammo- 
niaque sont  nombreuses.  Elle  sert  à préparer  divers  sels  employés 
soit  dans  l’industrie,  soit  dans  les  laboratoires.  On  l’emploie 
pour  la  préparation  de  diverses  matières  colorantes  (carmin  de 
cochenille,  orseille),  ainsi  que  pour  le  dégraissage  des  laines  et 
l’avivage  de  certaines  couleurs.  L’agriculture  emploie,  beaucoup 
d’ammoniaque  à l’état  de  sulfate,  comme  engrais. 

On  emploie  l’ammoniaque  caustique  contre  les  piqûres  et  mor- 
sures venimeuses,  ainsi  qu’en  solution  très  étendue  pour  com- 
battre l’ivresse. 

SELS  AMMONIACAUX. 

356.  Ammonium.  — On  a vu  que  l’ammoniaque  s’unit  direc- 
tement aux  acides  sans  élimination  d'eau  pour  former  des  sels. 
Ceux-ci  se  rapprochent  par  un  grand  nombre  de  leurs  propriétés 
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des  sels  métalliques,  principalement  des  sels  de  potassium,  avec 
lesquels  ils  présentent  un  grand  nombre  de  cas  d’isomorphisme. 
En  les  envisageant  comme  des  produits  d’addition,  HGlAzH3  ; 
Az03HAzII3  ; SOM-AzlP  ; S04H22AzH3,  une  semblable  analogie 
est  difficile  à concevoir.  Elle  ressort  au  contraire  très  clairement 
si  on  envisage,  comme  l’a  fait  Ampère  en  1816,  les  sels  ammo- 
niacaux comme  renfermant  un  radical  AzH'  l 'ammonium,  fonction- 
nant comme  un  métal.  Le  sel  ammoniac  devient  alors  le  chlorure 
dl ammonium  (AzH4)G,  correspondant  au  chlorure  de  potassium, 
KG  ; le  sulfate  acide  et  le  sulfate  neutre  d’ammoniaque  devien- 
nent les  sulfates  d'ammonium  S04H(AzIU)  et  S04(AzH4)2  corres- 
pondant aux  sulfates  SO  IIK  et  S04K2. 

A la  potasse  KOH  devrait  correspondre  Y hydrate  d’ammonium 
AzH'OH.  Cet  hydrate  est  inconnu  et  ne  parait  même  pas  exister 
dans  la  solution  d’ammoniaque  ; pourtant  il  serait  possible  que  les 
cristaux  que  fournit  cette  solution  à — 38°  représentent  cet 
hydrate,  stable  seulement  à très  basse  température.  Par  contre, 
on  connaît  très  bien  des  hydrates  d’ammonium  dans  lesquels 
l’hydrogène  est  complètement  remplacé  par  un  radical  alcoolique  ; 
tel  est  Y hydrate  de  tétraméthylammonium  par  exemple  AzfCIPyOH 
dont  la  causticité  est  comparable  à celle  de  la  potasse.  En  outre, 
si  l’oxyde  et  l’hydrate  d’ammonium  sont  inconnus,  on  connaît 
parfaitemement  le  sulfure  (AzH4)2S  et  le  suif  hydrate  AzH4.SH 
(qu’on  peut  à la  vérité  aussi  envisager  comme  des  produits  d’ad- 
dition SIU.2AzH3  et  SIP.AzII3). 

Amalgame  d’ammonium.  — Un  fait  qui  semble  confirmer  l’exis- 
tence de  l’ammonium  est  la  formation  d’un  amalgame  produit  dans 
les  mêmes  circonstances  que  celui  de  potassium.  On  peut  obtenir 
celui-ci  en  soumettant  à l’électrolyse  une  solution  de  chlorure  de 
potassium,  le  pôle  négatif  plongeant  dans  du  mercure  et  le  pôle 
positif  dans  la  solution  elle-même  (p.  125)  : le  mercure  devient 
pâteux  en  fixant  le  potassium  mis  en  liberté;  il  reprend  son  état 
primitif  dès  que  le  courant  est  supprimé;  le  potassium  de  l’amal- 
game décompose  alors  l’eau  avec  dégagement  d’hydrogène. 

On  observe  le  même  phénomène  lorsqu’on  électrolyse  une 
solution  d’ammoniaque  dans  les  mêmes  circonstances,  comme 
l’avait  déjà  observé  Seebeck  en  1808,  ainsi  que  Berzelius  et  Pontin 
et  H.  Davy;  ce  dernier  remplaça  la  solution  d’ammoniaque  ou  de 
sel  ammoniac  par  un  fragment  de  ce  sel  humecté  d’eau.  On  creuse 
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dans  une  plaque  de  sel  ammoniac  une  cavité  pouvant  recevoir  un 
globule  de  mercure.  On  humecte  celui-ci  avec  quelques  gouttes 
d’eau  et  on  y plonge  le  pôle  négatif  d’une  forte  pile,  le  pôle  positif 
étant  formé  par  une  lame  de  platine  sur  laquelle  repose  le  bloc  de 
sel  ammoniac;  pour  avoir  un  contact  parfait,  on  mouille  aussi  la 
partie  inférieure  du  bloc  avec  une  solution  de  sel  ammoniac.  Dès 
que  le  courant  est  établi,  il  se  dégage  du  chlore  au  pôle  positif, 
tandis  que  le  mercure  au  pôle  négatif  augmente  beaucoup  de  volume. 
Lorsqu’on  supprime  le  courant,  le  mercure  reprend  peu  à peu  son  vo- 
lume primitif  en  émettant  des  bulles  de  gaz  hydrogène  et  ammoniac. 

On  obtient  l’amalgame  d’ammonium  beaucoup  plus  facilement 
et  plus  chargé  en  ammonium  lorsqu’on  agite  de  l’amalgame  de 
sodium  pâteux  avec  une  solution  concentrée  de  sel  ammoniac 
(c’est  un  procédé  général  pour  obtenir  les  amalgames  des  autres 
métaux).  L’amalgame  ainsi  obtenu  est  très  volumineux,  d’une 
consistance  butvreuse  et  souvent  plus  léger  que  l’eau  ; abandonné 
à lui-même,  il  se  décompose  lentement  en  fournissant  1 volume 
d’hydrogène  et  2 volumes  de  gaz  ammoniac,  c’est-à-dire  dans  le 
rapport  de  II  à AzH3.  Beaucoup  de  chimistes  admettent  que  cet 
amalgame  n’est  qu’une  dissolution  de  ces  gaz  dans  le  mercure,  une 
espèce  d’émulsion;  néanmoins  ni  l’hydrogène  seul,  ni  le  gaz  am- 
moniac ne  se  dissolvent  dans  le  mercure,  même  à l’état  naissant. 

357.  Caractères  généraux  des  sels  ammoniacaux.  — 
Nous  décrirons  ces  sels  à la  suite  des  sels  alcalins,  mais  nous 
devons  indiquer  immédiatement  quelques  particularités  qui  leur 
sont  propres.  Les  sels  ammoniacaux  à acides  volatils  sont  volatils 
sans  décomposition  apparente  ; ceux  dont  l’acide  est  fixe  perdent 
toute  leur  ammoniaque  sous  l’influence  de  la  chaleur. 

Les  sels  ammoniacaux  volatils  occupent  4 volumes  de  vapeur, 
ce  qui  s’explique  par  une  dissociation  complète.  Le  sel  ammoniac 
est  dans  ce  cas  (1)  : 

(1)  Cette  dissociation  a été  mise  en  évidence  par  Pebal,  qui  a moutré  par  des 
expériences  de  diffusion  que  la  vapeur  de  sel  ammoniac  est  un  mélange  d'acide 
chlorhydrique  et  de  gaz  ammoniac,  celui-ci  se  diffusant  beaucoup  plus  vite  que 
Tacide  chlorhydrique  à travers  une  paroi  poreuse.  M.  Marignac  d’autre  part, 
a montré  que  la  chaleur  nécessaire  pour  volatiliser  le  sel  ammoniac  est  égale  à 
celle  qui  résulte  de  la  combinaison  de  HCl  avec  AzH3;  or  si  l’on  restitue  au  sel 
ammoniac  sa  chaleur  de  formation,  il  est  évident  que  ses  éléments  doivent  etre 
remis  en  liberté.  Lorsque  ceux-ci  se  rencontrent  à la  température  de  volatilisation 
du  sel  ammoniac,  ils  se  mélangent  sans  dégagement  de  chaleur.  C'est  ce  que  l'on 
observe  déjà  à la  température  ordinaire  pour  l’hydrogène  sulfuré  et  l’ammoniaque. 
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AzH4Cl  = HCl  + AzH3. 

2 vol.  2 vol. 

D’autres  occupent  6 volumes  de  vapeur;  tels  sont  le  sulfure 
(AzH4)2S  ou  SH2. (AzH3)2  et  le  bicarbonate  ammoniques  C03H(AzH4) 
= C02.H20.AzH3. 

Cette  dissociation  se  manifeste  aussi  en  solution  aqueuse.  Si 
l’on  fait  bouillir  une  solution  de  sel  ammoniac,  qui  est  naturelle- 
ment neutre,  elle  devient  bientôt  acide  et  l’on  peut  facilement 
constater  que  la  vapeur  est  alcaline.  Beaucoup  de  sels  ammonia- 
caux perdent  une  partie  de  leur  ammoniaque  déjà  à la  tempéra- 
ture ordinaire.  Tel  est  le  phosphate  triammonique  et  même  le 
sel  diammonique. 

358.  Recherche  et  dosage  de  l’ammoniaque.  — Chauffés 
avec  un  alcali  ou  une  terre  alcaline,  les  sels  ammoniacaux 
dégagent  toute  leur  ammoniaque,  facile  à reconnaître  par  son 
odeur,  par  son  action  sur  un  papier  rouge  de  tournesol  qui  est 
rapidement  bleui,  et  par  les  fumées  blanches  qu’elle  répand  en 
présence  d’une  baguette  humectée  d’acide  chlorhydrique. 

Lorsque  la  quantité  d’ammoniaque  est  très  faible,  ces  carac- 
tères peuvent  ne  pas  se  manifester.  Si  l’on  distille  la  solution 
avec  de  la  chaux,  l'eau  condensée  est  alcaline  et  le  degré  d’al- 
calinité permet  d’en  déduire  la  quantité  d’ammoniaque. 

Le  phosphomotybdate  de  sodium  donne  dans  les  solutions  des 
sels  ammoniacaux,  même  très  étendues,  un  précipité  jaune  inso- 
luble dans  l’acide  azotique  (Sonnenschein). 

Les  sels  ammoniacaux  ou  l’ammoniaque  libre,  ajoutés  à une 
solution  alcaline  d’iodure  double  de  mercure  et  de  potassium 
(réactif  de  Nessler),  y produisent  un  précipité  brun  ou  seulement 
un  trouble  jaune,  dû  à la  formation  d'iodure  de  dimercur ammonium 
AzHg2I.H20.  Cette  réaction  est  d’une  extrême  sensibilité. 

Pour  préparer  le  réactif  de  Nessler,  on  ajoute  du  chlorure 
mercurique  à une  solution  de  62gr,5  d’iodure  de  potassium  dans 
250  centimètres  cubes  d’eau  chaude  jusqu’à  ce  que  le  précipité 
d’iodure  mercurique  cesse  de  se  redissoudre,  puis  on  ajoute  à la 
solution  150  grammes  de  potasse  caustique  pure,  en  solution  con- 
centrée, et  on  étend  d’eau  de  manière  à obtenir  un  litre.  C’est  sur- 
tout pour  la  recherche  de  l’ammoniaque  clans  les  eaux  que  ce 
procédé  est  précieux.  Il  permet  même  le  dosage  de  l’ammoniaque, 
quelque  faible  que  soit  en  général  la  teneur  des  eaux  en  ammo- 
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niaque.  Ce  dosage  s’effectue  dans  un  appareil  colorimétrique,  en 
comparant  la  coloration  produite  par  une  eau  à celle  que  donne 
une  solution  titrée  de  sel  ammoniac  renfermant  1 milligramme 
AzEP  paiycentimètre  cube  (3er,15  de  sel  ammoniac  par  litre)  ou  le 
centième  de  cette  quantité.  L'eau  à essayer  est  introduite  dans  un 
tube  jusqu’à  un  trait  de  jauge  et  on  y ajoute  2 centimètres  cubes 


Fig.  128. 


du  réactif.  Dans  un  tube  de  même  calibre,  on  verse  50  centimètres 
cubes  d’eau  exempte  d’ammoniaque  et  2 centimètres  cubes  de  réactif, 
puis  on  y fait  tomber  à l’aide  d’une  burette  graduée,  en  agitant  par 
insufflation  d’air,  la  solution  titrée  faible  de  sel  ammoniac  jusqu’à 
ce  que  l’on  atteigne  la  même  nuance  dans  les  deux  tubes.  De  la  quan- 
tité d’ammoniaque  ajoutée,  on  déduit  celle  qui  existe  dans  l’eau  ana- 
lysée. Lorsque  celle-ci  est  trop  riche  en  ammoniaque,  la  réaction 
donne  lieu  à un  précipité  au  lieu  d’une  coloration;  la  comparaison 
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n’est  alors  pas  possible  et  il  faut  étendre  l’eau  avec  de  l’eau  distil  lée. 

Pour  obtenir  de  l’eau  exempte  d’ammoniaque,  on  la  distille  avec 
addition  de  bisulfate  de  sodium  ou  de  sulfate  d’aluminium. 

Lorsque  la  quantité  d'ammoniaque  à doser  dépasse  la  limite  à 
laquelle  le  réactif  de  Nessler  est  applicable,  on  procède  par  titrage 
alcalimétrique  en  suivant  les  indications  de  Boussingault.  On 
distille  l’eau,  ou  tout  autre  liquide  ammoniacal,  avec  de  la  chaux, 
dans  un  appareil  disposé  de  manière  à ce  qu’il  ne  puisse  y avoir 
entrainement  mécanique  du  liquide  alcalin,  et  l’on  reçoit  les  va- 
peurs ammoniacales,  condensées  par  un  serpentin  refroidi,  dans 
un  volume  déterminé  d’acide  sulfurique  titré  (lig.  127).  L'abaisse- 
ment du  titre  de  l’acide,  l’opération  terminée,  indique  la  quantité 
d'acide  qui  a été  saturée  par  l’ammoniaque  et  par  suite  la  quantité 
d’ammoniaque  (1  centimètre  cube  d'acide  titré  à 9gr,8  SOIP  par 
litre  correspond  à 0gr,0034  d’ammoniaque  AzlP).  Il  faut  généra- 
lement distiller  les  deux  tiers  environ  du  liquide  ammoniacal. 

On  dose  encore  l’ammoniaque  sous  la  forme  de  chloroplatinate 
PtCl6(AzII4)2,  sel  peu  soluble  dans,  l’eau  et  tout  à fait  insoluble 
dans  l’alcool.  Pour  cela,  on  convertit  l’ammoniaque  en  chlorure 
d’ammonium,  en  distillant  l’ammoniaque  et  la  recevant  dans  de 
l’acide  chlorhydrique  dilué,  puis  on  ajoute  la  solution  à une  solu- 
tion de  chlorure  platinique  en  excès;  on  évapore  à sec  au  bain- 
marie  et  on  reprend  le  résidu  par  l’alcool  absolu.  Au  lieu  de  peser 
le  chloroplatinate  d’ammonium,  on  peut  le  calciner  et  peser  le 
résidu  de  platine  métallique.  1 partie  de  chloroplatinate  sec  cor- 
respond à 0,07687  d’ammoniaque  et  1 00  de  platine  à 0,1751 
d’ammoniaque. 

HYDROXYLAMINE  ou  OXYAMMONIAQUE.  — AzH2(OH). 

359.  Cette  base,  découverte  par  M.  Lossen  en  1865,  se  produit 
par  la  réduction  de  l’azotate  d’éthyle  dissous  dans  l’alcool,  par 
l’étain  et  l’acide  chlorhydrique  ou  par  une  solution  concentrée 
de  chlorure  stanneux  : 

Az03C2H8  + 3H2  = AzH-’O  + H2  O + CJH3OH. 

On  précipite  l’étain  par  l’hydrogène  sulfuré  et  l’on  évapore  à 
sec  la  liqueur  filtrée.  Le  résidu  cristallin  est  composé  de  chlorure 
d ammonium  et  de  chlorhydrate  d’hydroxylamine.  On  sépare  ces 
sels  par  l’alcool,  qui  ne  dissout  que  le  dernier. 
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Une  réaction  plus  simple  et  plus  caractéristique  est  la  fixation 
d’hydrogène  naissant  sur  le  bioxyde  d’azote  (Ludwig  et  Heine)  : 

2AzO  H-  3H2  = 2AzH30. 

On  fait  passer  un  courant  régulier  de  bioxyde  d’azote  pur  à tra- 
vers une  série  de  ballons  renfermant  de  l’étain  et  de  l'acide 
chlorhydrique  bouillant  ; mais  il  vaut  mieux  opérer  à froid,  en 
ajoutant  dans  chaque  ballon  une  goutte  de  chlorure  de  platine; 
le  platine  étant  réduit  forme  avec  l’étain  un  couple  voltaïque  qui 
facilite  la  décomposition  de  l’acide  chlorhydrique.  La  solution 
est  ensuite  traitée  comme  dans  le  cas  précédent. 

L’hydroxylamine  prend  encore  naissance  lorsqu’on  réduit  les 
azotates  ou  l’acide  azoteux  (Fremy,  Maumemé),  ou  encore  cer- 
tains composés  organiques  nitrés  par  l’hydrogène  naissant,  l'acide 
sulfureux,  l’hydrogène  sulfuré,  etc. 

L’électrolyse  des  azotates  et  des  azotites  peut  aussi  produire  de 
petites  quantités  d’hydroxylamine  (Zorn). 

Pour  préparer  l’hydroxylamine  par  l'azotate  d’ammonium, 
M.  Maumené  ajoute  par  petites  portions  552  grammes  d’étain  à 
200  grammes  d’azotate  d’ammonium  dissous  dans  2170  grammes 
d’acide  chlorhydrique  de  1,12  de  densité  et  en  évitant  toute  élé- 
vation de  température. 

On  peut  l’obtenir  aussi  en  traitant  l’azotate  de  potassium  par 
l’acide  hydrosulfureux  (Lidow). 

Le  chlorhydrate  d’hydroxylamine,  ou  chlorure  d' oxy ammonium, 
pur  se  conserve  sans  altération;  mais  lorsqu’il  est  acide  ou  qu'il 
contient  du  chlorure  de  fer  (provenant  de  l’étain),  il  se  décom- 
pose rapidement;  pour  écarter  cette  cause  d'altération,  on  sature 
sa  dissolution  par  un  léger  excès  de  soude,  en  refroidissant,  puis 
on  évapore  à sec  et  on  reprend  le  résidu  par  l’alcool. 

L’hydroxylamine  libre  n’a  encore  été  isolée  qu’en  solution  et 
l’on  obtient  celle-ci  en  transformant  d’abord  son  chlorhydrate  en 
sulfate.  Pour  cela,  on  additionne  le  chlorhydrate  d'une  quantité 
oalculée  d’acide  sulfurique  étendu  ; on  évapore  la  solution  au 
bain-marie;  on  redissout  le  résidu  dans  l’eau  et  on  décompose  le 
sulfate  par  une  quantité  de  baryte  exactement  équivalente  à celle 
de  l’acide  sulfurique  employé.  La  solution  d’hydroxylamine  est 
très  alcaline  ; distillée,  elle  donne  un  mélange  d'ammoniaque  et 
d’hydroxylamine  non  altérée. 
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L’hydroxylamine  est  douée  de  propriétés  réductrices.  Elle  pré- 
cipite le  mercure,  l’argent,  l’or  de  la  solution  de  leurs  sels.  Elle 
donne  immédiatement  à chaud  dans  les  solutions  alcalines  de  cui- 
vre un  précipité  d’oxyde  cuivreux  rouge.  Cette  réaction  est  très 
nette  et  permet  de  caractériser  1 partie  d’hydroxylamine  dans 
100,000  parties  d’eau.  L’hydroxylamine  s’oxyde  dans  ces  circon- 
stances en  donnant  du  protoxyde  d’azote  : 

2AzOH3  + O2  = Az20  H-  3H20 . 

L’hydroxylamine  donne  des  sels  cristal  li  sable  s.  Lorsqu’on  cher- 
che à la  mettre  en  liberté,  elle  se  décompose  suivant  l’équation 

3AzH30  = Az2  + AzH3  + 3H20. 

Ses  sels  se  décomposent  lorsqu’on  les  broie  avec  de  l’oxyde  de 
cuivre  ; les  gaz  dégagés  renferment  du  bioxyde  d'azote. 

Le  chlorure  d' oxy  ammonium  (AzIT"0)Cl  (ou  AztFO.HCl)  cris- 
tallise en  prismes  très  solubles  dans  l’eau  et  dans  l'alcool.  Il  se 
décompose  vivement  à 110°  avec  dégagement  d’azote. 

On  a décrit  en  outre  des  sels  basiques,  qui  se  décomposent  à 
une  température  plus  basse. 

L 'azotate  est  sirupeux  etincristallisable  ; la  chaleur  le  décompose 
en  eau  et  bioxyde  d'azote 

AzHlO.Az03  = 2H20  -b  2AzO. 


Le  sulfate  est  très  soluble  dans  l’eau  ; l’alcool  le  sépare  en  aiguilles 
de  sa  solution  aqueuse.  Il  forme  des  aluns  comme  le  sulfate  de  potas- 
sium et  s’unit  comme  celui-ci  aux  sulfates  de  la  série  magnésienne. 

Les  dérivés  que  forment  l’hydroxylamine  avec  les  composés  or- 
ganiques sont  comparables  aux  dérivés  ammoniacaux,  quoique  s’en 
distinguant  par  une  grande  partie  de  leurs  réactions;  nous  n’en 
citerons  qu'un  exemple.  Lorsqu’on  traite  l’ éther  oxalique  par 


l’ammoniaque,  on  obtient  Yoxamide 


C20 


AzH2 

AzH2’ 


tandis  que  l’hy- 


droxylamine  fournit  le  composé  G202<^J||qJJ|  qui  est  doué  de 
propriétés  acides  et  qu’on  a nommé  acide  oxalhydroxamique. 


COMBINAISONS  DE  L’AZOTE  AVEC  LES  ÉLÉMENTS 

HALOGÈNES 


L’azote  triatomique  peut  s’unir  à 3 


atomes  des  éléments  halo- 
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gènes  et  ces  combinaisons  peuvent  être  envisagées  comme  des 
dérivés  de  1 ammoniaque.  Dans  l’un  de  ces  composés  du  reste, 
l’iodure  d’azote,  l’azote  est  uni  à 2 atomes  d’iode  et  à J atome 


d'hydrogène. 

Ces  composés  sont  formés  avec  absorption  de  chaleur;  ils  sont 
donc  très  instables  et  leur  décomposition  a lieu  avec  explosion. 

360.  Chlorure  d’azote  AzCl1.  — Le  chlorure  d’azote  se 
forme  très  facilement  par  1 action  du  chlore  sur  le  chlorure  d am- 
monium 


AzIhCl  + Cl6  = 4HG1  + AzCl3. 


Pour  le  préparer,  ce  qu’il  ne  faut  jamais  faire  qu’en  petite 
quantité,  on  remplit  de  chlore  une  éprouvette  à gaz  ou  un  ballon 
de  300  centimètres  cubes  environ  de  capacité  que  l’on  renverse 
sur  une  solution  concentrée  et  tiède  (environ  30°)  de  sel  ammo- 
niac contenue  dans  une  cuvette  en  plomb  dont  le  rebord  pose  sur 
un  support  creux  en  bois.  Le  gaz  chlore  est  peu  à peu  absorbé  et 
le  chlorure  d’azote  qui  se  produit  forme  d’abord  une  couche  hui- 
leuse à la  surface  du  liquide;  mais  cette  couche,  beaucoup  plus 
dense,  ne  tarde  pas  à tomber  au  fond  et  à se  réunir  en  un  glo- 
bule unique.  L’absorption  terminée,  on  retire  avec  précaution  i’é- 
prouvette  et  on  décante  la  solution  de  sel  ammoniac. 

Le  chlorure  d’azote  se  forme  aussi  lorsqu’on  ajoute  de  l’ammo- 
niaque à de  l’acide  hypochloreux  en  excès  (Balard),  ou  qu’on  sus- 
pend un  fragment  de  sel  ammoniac  dans  une  solution  de  cet  acide. 

ÀzH3  + 3 H CIO  = 3H20  + AzCl3 

* 

Le  chlorure  d’azote  a été  découvert,  en  1811,  par  Dulong,  à qui 
son  étude  coûta  un  œil  et  trois  doigts.  C’est  un  liquide  jaunâtre  de 
1,653  de  densité,  qui  se  volatilise  à l'air;  ses  vapeurs  irritent  vi- 
vement les  yeux  et  sont  douées  d’une  odeur  pénétrante  particulière. 
Le  chlorure  d’azote  est  peu  soluble  dans  l’eau,  soluble  dans  le 
sulfure  de  carbone.  Au  contact  de  l’eau,  il  se  décompose  lentement 
en  acide  chlorhydrique  et  acide  azoteux.  L’acide  chlorhydrique 
concentré  le  décompose  ainsi  que  l’ammoniaque;  du  chlore  est  mis 
en  liberté  dans  le  premier  cas;  de  l'azote,  dans  le  second  cas: 


AzCl3  -f-  4HC1  = AzH4  Cl  + 3C12  et  AzCl3 -h  AzH3  = Az2  + 3HC1. 


L’acide  sulfureux  le  décompose  d'après  l’équation  : 

AzCl3  + 3S03H2  4-  3H20  = S04I(AzH  q + 280412-1-  3HC1. 


IODURE  D’AZOTE. 


Le  chlorure  d’azote  se  décompose  avant  100°  avec  une  explo- 
sion des  plus  violentes.  Il  détone  de  même  par  le  frottement  et 
par  le  contact  de  certains  corps,  le  phosphore,  l’essence  de  téré- 
benthine, les  corps  gras,  etc.  Il  dégage  38  calories  en  se  décom- 
posant. 

Si  l’on  fait  tomber  un  fragment  de  phosphore  sur  le  globule 
de  chlorure  d’azote  obtenu  dans  la  préparation  ci-dessus,  ou  si  on 
le  touche  avec  une  barbe  de  plume  fixée  à une  longue  tige  et 
mouillée  par  de  l’essence  de  térébenthine,  on  produit  une  explo- 
sion qui,  si  elle  se  fait  dans  la  cuvette  en  plomb,  déchire  celle-ci 
profondément,  sans  danger  pour  l’opérateur. 

Le  chlorure  d'azote  se  forme  dans  l’électrolyse  d’une  solution 
tiède  et  concentrée  de  sel  ammoniac  qui  donne  d’abord  de  l’am- 
moniaque et  de  l'hydrogène  au  pôle  négatif  et  du  chlore  au  pôle 
positif;  le  chlore,  en  agissant  sur  le  sel  ammoniac,  produit  alors  le 
chlorure  d’azote  qui  est  entraîné  à la  surface  par  les  bulles  de 
chlore.  En  opérant  dans  un  voltamètre  et  recouvrant  la  solution 
de  sel  ammoniac  d’une  couche  d’essence,  le  chlorure  d'azote  se 
décompose  au  contact  de  celle-ci  en  produisant  de  petites  explo- 
sions accompagnées  de  lumière. 

La  composition  du  chlorure  d’azote  a été  établie  par  MM.  H.  De- 
ville  et  Hautefeuille  qui  ont  déterminé  les  quantités  d’ammoniaque 
et  de  chlore  fournis  par  l’action  de  l’acide  chlorhydrique. 

361.  Bromure  d’azote  /VzBr3.  — Millon  a obtenu  ce  corps 
par  double  décomposition  entre  le  chlorure  d’azote  et  le  bromure 
potassium.  C’est  un  liquide  oléagineux  rougeâtre,  très  volatil, 
doué  d’une  odeur  fétide.  Il  est  aussi  explosible  que  le  chlorure 
d’azote  et  donne  lieu  aux  mômes  réactions. 

362.  Xodure  d’azote.  — Lorsqu’on  traite  de  l’iode  pulvérisé 
par  une  solution  d’ammoniaque,  il  se  transforme  en  une  poudre 
noirâtre  amorphe,  mais  brillante.  Lavée  à l’eau  et  séchée,  cette 
poudre  fait  explosion  avec  une  extrême  facilité;  aussi  faut-il  la 
partager  en  petites  portions  qu’on  distribue  sur  des  carrés  de  pa- 
pier avant  leur  dessiccation. 

On  peut  aussi  ajouter  de  l’ammoniaque  aqueuse  ou  en  solution 
alcoolique  à la  teinture  d’iode. 

L'iodure  d’azote  sec  détone  par  le  simple  attouchement  d’une 
barbe  de  plume;  l’explosion  a lieu  avec  émission  de  lumière  et 
d’abondantes  vapeurs  d’iode.  L’explosion  de  l’iodure  d’azote  peut 
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se  produire  spontanément  même  quand  il  est  humide,  aussi  faut-il 
le  manier  avec  précaution. 

L'iodurc  d’azote  n’a  pas  généralement  pour  composition  AzP 
comme  le  pensait  Gay-Lussac;  il  renferme  de  l’hydrogène.  Sa 
décomposition  donne  lieu  à de  l’acide  iodhydrique  en  même  temps 
qu’à  de  l'azote  et  de  l’iode. 

La  composition  de  l’iodure  d’azote  dépend  des  conditions  de  sa 
préparation  ainsi  que  l’ont  fait  voir  les  recherches  de  MM.  Mar- 
chand, Bineau,  Stahlschmidt,  Bunsen.  Le  produit  obtenu  par  l'ac- 
tion de  l’ammoniaque  aqueuse  concentrée  sur  l’iode  dissous  dans 
l’alcool  absolu  renferme  AzP.  En  employant  l’ammoniaque  alcoo- 
lique, on  obtient  le  corps  AzPTI,  formule  assignée  par  Bineau  à 
l’iodure  d’azote  ordinaire.  A cette  formule  correspond  la  diiodo- 
méthylamine  AzI2(CH3).  Néanmoins,  M.  Bunsen,  dans  les  mêmes 
circonstances,  a isolé  un  produit  renfermant  Az2I3H3.  Le  même 
auteur  envisage  les  différentes  modifications  de  l’iodure  d’azote 
comme  des  combinaisons  en  rapports  variables  de  AzP  avec  AzfP. 
En  traitant  le  corps  AzIF.AzF  par  l’eau,  il  a obtenu  un  produit 
offrant  la  composition  AzIP.4AzP. 

L’iodure  d’azote,  quelle  que  soit  sa  composition,  offre  des  réac- 
tions très  nettes  qui  ont  servi  précisément  à établir  cette  compo- 
sition. C’est  notamment  l’action  de  l’hydrogène  sulfuré 

AzHI2  4-  2IPS  = AzH3.HI  + Iil  + S2 
AzP  H-  3H2S  = AzH3.HI  + 2HI  + S3. 

Le  rapport  de  la  quantité  d’acide  iodhydrique  formé  à celle  de 
l’ammoniaque  est  le  même  que  celui  de  l’iode  à l’azote  dans  le 
composé  (Stahlschmidt). 

L’acide  chlorhydrique  agit  sur  l’iodure  d’azote  en  donnant  du 
chlorure  d’ammonium  et  du  chlorure  d’iode  (Bunsen). 

La  lumière  décompose  l’iodure  d’azote  sous  l’eau,  avec  dégage- 
ment d’azote  et  formation  d’iodure  d’ammonium  (A.  Guyard). 

COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DE  L’AZOTE 

363.  L’azote  forme  la  série  suivante  de  composés  oxygénés; 
dont  3 sont  des  anhydrides  d’acides  : 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DE  L’AZOTE. 
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OXYDES  ET  ANHYDRIDES. 

Protoxyde  d'azote  ou  oxyde  azoteux.  Az20 
Bioxyde  d’azote  ou  oxyde  azotique..  Az  O 

Anhydride  azoteux Az203 

Peroxyde  d’azote AzO2  ou  Az204 

Anhydride  azotique Àz208 


ACIDES. 

Acide  hypoazoteux. . AzOII. 


Acide  azoteux Az02II. 

Acide  azotique Az03H. 


A ces  hydrates,  il  faut  joindre  l’hydroxylamine,  qui  est  douée 
de  propriétés  basiques,  mais  dont  certains  dérivés  pourtant  ont  un 
caractère  acide.  Enfin,  l’existence  d’un  anhydride  perazotique 
Az206  a été  signalée  par  M.  Berthelot  et  par  MM.  ITautefeuille  et 
Chappuis. 

Tous  les  oxydes  de  l'azote  sont  formés  avec  absorption  de  cha- 
leur et  si  l’on  rapporte  la  réaction  thermique  à 1 atome  d’azote, 
on  voit  que  c’est  le  bioxyde  d’azote  qui  absorbe  le  plus  de 
chaleur  : 


Az+  fO  — — I0cal,3  soit — 20cal,6  pour  Az20 
Az+  O = — 21  cal,6 

Az-f-1  fo  = — Hcal,i  soit  — 22cal,2  pour  Az203 
Az+  02  = — 2cal,6 

AZ  + 25O  = — 0caf6  soit — lcal,2  pour  Az205 


les  produits  étant  envisagés  à l’état  gazeux  (la  formation  de 
1 molécule  Az203  à l’état  liquide  dégage  +3cal,6  et  à l’état  so- 
lide+lical, 8). 

Le  composé  le  plus  endotliermique  doit  donc  se  combiner  à 
l’oxygène  avec  dégagement  de  chaleur  pour  former  des  composés 
exothermiques  par  rapport  à lui-même.  C’est  en  effet  ce  qui  a lieu 
et  le  bioxyde  d’azote  s’unit  instantanément  à la  moitié  de  son 
volume  d’oxygène  pour  donner  l’anhydride  azoteux  et  à son  vo- 
lume pour  donner  le  peroxyde  d’azote.  Les  chaleurs  dégagées 
dans  ce  cas  sont  : 

AzO  + \ O = l Az203  = + 1 0cal,5 
AzO-f-  O = AzO2  = +19ca,,0. 

La  formation  de  1/2  Az203  par  AzO  1 1/20  devrait  dégager 
+ 21 cal, 0 ; néanmoins  elle  n’a  pas  lieu.  Le  peroxyde  d’azote  ne  fixe 
pas  directement  l’oxygène  sec.  Au  contraire,  l’anhydride  azotique 
se  dédouble  déjà  à froid  en  oxygène  et  peroxyde  d’azote. 
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Sous  l’inlluence  de  la  chaleur,  c’est  le  peroxyde  d’azote  qui  est 
le  plus  stable.  Il  résiste  à une  température  de  520°.  Soumis  à 
1 action  de  1 étincelle  il  se  dédouble  en  oxygène  et  azote;  mais 


cette  décomposition  est  limitée. 

Le  protoxyde  d’azote  est  décomposé  à 500°,  mais  la  décompo- 
sition est  limitée  a 1,5  p.  100.  Avec  l’étincelle,  il  y a décompo- 
sition en  azote  et  oxygène  et  production  d’une  certaine  quantité 
de  peroxyde  d’azote. 

Le  bioxyde  d’azote  se  décompose,  à 500°,  partie  en  azote  et 
peroxyde,  partie  en  protoxyde  et  anhydride  azoteux.  L’étincelle  le 
décompose  en  donnant  de  l’azote,  de  l'oxygène  et  du  peroxyde 
d’azote  (Bertlielot). 


PROTOXYDE  D’AZOTE  ou  OXYDE  AZOTEUX.  — Az20  = 43,98. 
Dens.  théorique  = 21,99;  Densité  obs.  (H)  = 22,06;  (Air)  = 1,527. 

364.  Formation.  Préparation.  — Ce  gaz  a été  découvert  par 
Priestley  en  1776  qui  l’avait  obtenu  en  soumettant  le  bioxyde  à 


l’action  de  corps  oxydables,  tels  que  le  sulfure  de  potassium,  la 
limaille  de  fer  humide,  les  sulfites,  etc.  C’est  à une  réaction  de  cet 
ordre,  action  de  l’acide  sulfureux  sur  l’acide  azoteux,  qu'est  due 
sa  formation,  en  petite  quantité,  dans  les  chambres  de  plomb  des 
fabriques  d’acide  sulfurique. 

Il  se  forme  aussi  lorsqu’on  traite  l’acide  azotique  très  étendu 


PROTOXYDE  D’AZOTE.  — PROPRIÉTÉS. 
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par  le  zinc.  La  meilleure  manière  pour  l’obtenir  consiste  à décom- 
poser l’azotate  d’ammonium  par  la  chaleur 

AzO3.  AzH4  = Az20  -h  2H20. 

Ce  sel  fond  à 152°  et  se  décompose  au  delà  de  210°.  On  le  fond, 
puis  on  le  chaulfe  dans  un  ballon  muni  d’un  tube  de  dégagement 
de  Welter  (fig.  128)  et  on  recueille  le  gaz  sur  l’eau  chaude  ou 
salée.  L’opération  doit  être  conduite  doucement,  car  un  dégage- 
ment tumultueux  pourrait  provoquer  une  explosion,  ainsi  qu’une 
production  de  bioxyde  d’azote  ; on  peut  retenir  ce  dernier  en 
lavant  le  gaz  par  une  solution  de  sulfate  ferreux. 

Lorsque  l’azotate  d’ammonium  renferme  du  chlorure,  le  pro- 
toxyde d'azote  est  en  outre  souillé  par  du  chlore  qu’il  faut  retenir 
par  un  lavage  à la  soude. 

365.  Propriétés.  — Le  protoxyde  d'azote  est  un  gaz  incolore, 
plus  dense  que  l’air;  1 litre  pèse  lsr,971.  Il  est  inodore  et  doué 
d’une  saveur  douçâtre.  Il  est  assez  soluble  dans  l’eau,  qui  en 
dissout  son  volume  à 7 ou  8°  ; lvol,3  à 0°  et  0vol,6  à 25°  ; il  est  encore 
plus  soluble  dans  l’alcool,  qui  en  absorbe  4,17  fois  son  volume  à 0°. 

Le  protoxyde  d’azote  a été  liquéfié  par  Faraday  et  on  effectue 
généralement  cette  liquéfaction  dans  l’appareil  de  Natterer  (20). 
Le  protoxyde  d’azote  se  liquéfie  à 0°  sous  une  pression  de  30  at- 
mosphères. 

C’est  un  liquide  mobile,  bouillant  à — 87°  sous  une  pression  de 
1 atmosphère;  à — 18°  sous  une  pression  de  20  atmosphères; 
à + 7°  sous  une  pression  de  50  atmosphères.  Sa  densité  à 0°  est 
égale  à 0,9369,  mais  son  coefficient  de  dilatation  est  considérable, 
comme  cela  a lieu  pour  tous  les  gaz  liquéfiés;  il  est  de  0,006  en 
moyenne  entre  0°  et  20°,  celui  du  gaz  n’étant  que  de  0,00366 
(Andreef).  Abandonné  à l’évaporation,  il  produit  un  froid  de  — 100° 
et  la  température  s’abaisse  à — 140°  lorsqu’on  évapore  dans  le 
vide  son  mélange  avec  du  sulfure  de  carbone.  Refroidi  par  un 
mélange  d’anhydride  carbonique  et  d’éther,  il  se  prend  en  une 
masse  blanche,  fusible  vers — 100°,  qu’on  obtient  aussi  en  faisant 
passer  un  rapide  courant  d’air  dans  le  gaz  liquéfié. 

Le  gaz  protoxyde  d’azote  entretient  et  active  la  combustion;  il 
rallume  une  allumette  en  ignition.  Le  phosphore  y brûle  presque 
avec  la  même  intensité  que  dans  l’oxygène.  La  quantité  de  chaleur 
que  dégage  un  corps  hrùlant  dans  le  protoxyde  d’azote  est  plus 
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considérable,  pour  la  même  quantité  d’oxygène  consommé,  que 
celle  qui  se  développe  avec  l’oxygène  lui-même.  Ce  fait  est  dû 
à ce  que  le  protoxyde  d’azote  est  un  corps  endothermique  qui  par 
conséquent  se  décompose  avec  dégagement  de  chaleur  : cette  cha- 
leur de  décomposition  s’ajoute  donc  à la  chaleur  de  combustion 
propre  (1).  On  peut  faire  avec  le  protoxyde  d’azote  les  mêmes 
expériences  de  combustion  qu’avec  l’oxygène.  11  forme  avec  l’hy- 
drogène un  mélange  détonant. 

La  propriété  comburante  du  protoxyde  d’azote  pourrait  le  faire 
confondre  avec  l’oxygène;  mais  ce  qui  le  caractérise  très  nette- 
ment, c'est  qu’il  est  sans  action  sur  le  bioxyde  d’azote  tandis  que 
l’oxygène  oxyde  ce  gaz  avec  production  de  vapeurs  rutilantes. 

Le  protoxyde  d’azote  peut  entretenir  la  respiration,  mais  il 
exerce  sur  le  système  nerveux  une  action  déprimante,  il  provoque 
une  insensibilité  précédée  quelquefois  d’une  espèce  d’ivresse;  cette 
propriété,  découverte  par  Davy,  lui  a valu  le  nom  Aegaz  hilarant. 
Ces  phénomènes  d’excitation  ne  s’observent  pas  avec  le  protoxyde 
d’azote  pur.  On  utilise  ce  gaz  comme  anesthésique  ; mais  il  doit 
dans  ce  cas  être  préparé  dans  un  état  parfaitement  pur. 

366.  Composition.  — Introduit  dans  l’eudiomètre  avec  son 
volume  d’hydrogène,  il  donne  de  l’eau  et  un  volume  d’azote  égal 
au  sien  : 

Az2(H-H2  = H20  + Az2. 

La  même  relation  s’observe  lorsqu’on  brûle  du  sodium  ou  du  sul- 
fure de  baryum  (le  sodium  absorbe  un  peu  d’azote)  dans  une  clo- 
che courbe  contenant  un  volume  déterminé  d’azote.  Après  refroi- 
dissement, le  volume  du  gaz  est  le  même  et  est  formé  d'azote 
pur  : 

Si  de  la  densité  du  protoxyde  d’azote 22,06 


on  retranche  la  densité  de  l’azote 14,02 

il  reste 8,04 


qui  représente  la  moitié  de  la  densité  ou  du  poids  atomique  de 
l’oxygène.  Il  y a donc  1/2  volume  d’oxygène  uni  à 1 volume 
d’azote  dans  1 volume  de  protoxyde,  soit  1 volume  d’oxygène 
pour  2 volumes  d’azote  dans  2 volumes,  ou  1 molécule  Az20. 

(1)  Ainsi  la  combustion  de  l’hydrogène  dans  le  protoxyde  d'azote,  pour  donner 
1 molécule  d’eau  liquide,  a lieu  avec  dégagement  de  78,8  calories  (formation  de 
1I20  = 58,2  cal.  et  déc.  de  Az20  = 20, G cal.);  celle  du  carbone 2AzsO  + C = CO2  + 2Az* 
dégage  97, U cal.  + 2 X 20, G cal.  = 138,2  calories. 


acide  hypoazoteüx. 
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ACIDE  HYPOAZOTEÜX.  — AzOH. 

367.  L'oxyde  azoteux  ne  fixe  pas  les  éléments  de  l’eau;  mais 
les  sels  correspondant  à cet  acide  ont  été  obtenus,  en  premier 
lieu  par  M.  Divers,  en  réduisant  les  azotates  ou  les  azotiles. 
L’acide  hypoazoteüx  lui-même  n’a  été  obtenu  qu’en  dissolution. 

On  obtient  l’hypoazotite  de  sodium  en  traitant  une  solution 
d’azotate  par  l'amalgame  de  sodium  ajouté  peu  à peu  en  quan- 
tité telle  que  4 atomes  de  sodium  réagissent  sur  1 molécule 
d'azotate  : 

Az03Na  + 2H2  = AzONa  + 2H20. 

On  neutralise  la  solution  alcaline  par  l'acide  acétique,  puis  on 
la  précipite  par  l’azotate  d’argent.  L’hypoazotite  presque  insoluble 
forme  un  précipité  jaune  qu’on  lave  à l’eau  privée  d’air  et  qu’on 
sèche  dans  le  vide  (Divers).  Il  est  préférable  de  partir  de  l’azotite. 
M.  van  der  Plaats  emploie  un  amalgame  à 3 p.  100  de  sodium 
qu'il  fait  agir  par  portions  de  5 grammes  sur  une  solution,  main- 
tenue froide,  de  40  grammes  d’azotite  de  potassium  dans 
120  centimètres  cubes  d’eau.  Il  se  dégage  dans  cette  réaction  un 
gaz  composé  de  40  p.  100  d’azote  et  de  60  p.  100  de  protoxyde 
d'azote  (P.  de  Wilde). 

L’hypoazotite  d’argent  est  un  précipité  amorphe  jaunâtre,  qui 
détone  à 150°.  Traité  par  une  solution  de  chlorure  de  sodium,  il 
donne  une  solution  alcaline;  le  chlorure  d’ammonium  le  décom- 
pose avec  dégagement  d’ammoniaque  ; l'hypoazotite  d'ammonium 
ne  parait  donc  pas  pouvoir  exister. 

En  traitant  l’hypoazotite  d’argent  par  l’acide  chlorhydrique,  on 
obtient  une  solution  assez  stable,  même  à 100°,  qui  renferme 
évidemment  Y acide  hypoazoteüx.  Cette  solution  bleuit  l’empois  io- 
duré  d’amidon  et  réduit  le  permanganate  de  potassium.  Abandon- 
née à elle-même  elle  se  décompose  lentement  en  dégageant  du 
protoxyde  d’azote.  L’acide  sulfurique  concentré  détermine  immé- 
diatement cette  décomposition  : 

2AzOIl  = H20  + Az20. 

MM.  Bcrthelot  et  Ogier  ont  trouvé  pour  la  composition  de 
l’hypoazotite  d’argent  la  formule  AzvOsAg4.  M.  Divers  attribue  ce 
résultat  à une  oxydation  partielle  du  sel,  par  exemple  par  un  lavage 
à l’eau  aérée.  MM.  Zorn  et  van  der  Plaats  ont  trouvé  l’un  et  l’autre 
une  composition  très  voisine  de  AzOAg. 

I.  — Chimie  minérale. 


31 


482 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DE  L’AZOTE. 


La  solution  légèrement  alcaline  des  hypoazotites  alcalins  absorbe 
1 iode.  Neutralisée  par  l’acide  acétique,  elle  donne  un  précipité 
blanc  avec  les  sels  de  plomb;  elle  précipite  aussi  les  sels  de  cuivre, 
de  mercure,  de  zinc,  de  manganèse,  de  fer. 

BIOXYDE  D’AZOTE  ou  OXYDE  AZOTIQUE.  — AzO  = 29,98. 

Dens.  théor.  = 14,99.  — Dens.  obs.  (H)  = 15,00.  (Air)  = 1,039. 

368.  Formation.  Préparation.  — Le  bioxyde  d’azote  a 
été  obtenu  par  Haies  vers  1720,  mais  il  n’a  été  étudié  en  premier 
lieu  que  par  Priestley,  puis  par  Davy  et  par  Gav-Lussac.  Il  se 
forme  lorsqu’on  traite  l’acide  azotique  par  certains  métaux,  par  le 
phosphore  et  par  d’autres  corps  oxydables. 

On  le  prépare  le  plus  souvent  en  décomposant  à froid  l’acide 
azotique  par  le  cuivre  en  tournure.  On  place  le  cuivre  dans  un 
flacon  tubulé,  on  le  recouvre  d’eau  puis  on  verse  peu  à peu  l'acide 
azotique  par  le  tube  à entonnoir.  Le  gaz  ne  se  dégage  pas  immé- 
diatement, et  il  y a au  contraire  une  tendance  à l’absorption,  ce 
qui  est  dù  à ce  que  les  premières  bulles  de  bioxyde  d’azote  se 
combinent  à P oxygène  de  l’air  contenu  dans  le  flacon,  cette  combi- 
naison se  manifeste  par  la  couleur  rougeâtre  de  l’atmosphère  du 
flacon. 

3Cu  + 8Az03H  = 3(Àz03)2Cu  + 4H20  + 2AzO. 

Pour  que  le  gaz  soit  pur,  il  ne  doit  pas  se  produire  d’élévation 
de  température  et  l’acide  ne  doit  pas  être  trop  concentré  ; dans 
ce  cas  le  bioxyde  d’azote  est  mélangé  de  protoxyde. 

On  obtient  facilement  le  bioxyde  d’azote  pur  en  décomposant  le 
salpêtre  par  le  chlorure  ferreux  et  l’acide  chlorhydrique  ou  par  le 
sulfate  ferreux  et  l’acide  sulfurique.  On  chaulle  le  mélange  dans 
un  ballon  muni  d’un  tube  de  dégagement  (Pelouze) 

GFeCl2  + 8IIC1  + 2AzO*K  = 3Fe2ClG  H-  2KC1  -h  4H20  + 2AzO. 

Le  bioxyde  d’azote  se  produit  encore  dans  l’action  de  l’eau  sur 
l’anhvdride  azoteux  : 

j 

3Az203  + H20  = 2AzO:,H  -+-  4AzO. 

369.  Propriétés.  — Le  bioxyde  d’azote  est  un  gaz  incolore. 
L’eau  n’en  dissout  que  1/20  de  son  volume;  l’alcool,  1/3  en- 


viron. 
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BIOXYDE  D’AZOTE.  — PROPRIÉTÉS. 

Il  a été  liquéfié  par  M.  Gailletet  en  le  soumettant  à la  détente 
après  l’avoir  refroidi  à — 11°  sous  une  pression  de  104  atmo- 
sphères; à + 8°  il  est  encore  gazeux  sous  une  pression  de  270  at- 
mosphères. D’après  M.  Olszewski,  le  bioxyde  d’azote  se  liquéfie 
à — 93°, 5 sous  une  pression  de  71atm,2  (point  critique),  à — 100° 
sous  une  pression  de  49atm, 9 ; à—  119°  sous  une  pression  de  20  at- 
mosphères; à — 153°, 6,  sous  la  pression  normale  et  à — 176°, 5 sous 
une  pression  de  18  millimètres. 

Le  bioxyde  d’azote  s'unit  instantanément  à l’oxygène  avec  élé- 
vation  de  température  et  production  de  vapeurs  rutilantes.  L est 
là  son  caractère  le  plus  saillant.  La  combinaison  donne  lieu  soit  à 
de  l’anhydride  azoteux  Az1 203,  soit  à du  peroxyde  d'azote  Az2G\ 
suivant  la  proportion  d'oxygène  : 

2AzO  H-  O = Az?03  ou  2AzO  + O2  = Az2û\ 

4 vol.  1vol.  4 vol.  2 vol. 

% y 

'Le  bioxyde  d'azote  est  irrespirable.  Quoique  renfermant  deux 
fois  plus  d’oxygène  pour  la  même  quantité  d’azote  (cependant  la 
même  quantité  sous  le  même  volume)  que  le  protoxyde,  il  est  moins 
propre  que  lui  à entretenir  la  combustion,  ce  qu’on  a attribué  à 
une  plus  grande  stabilité  sous  l’influence  de  la  chaleur  (1).  Il  ne 
rallume  pas  une  allumette  en  ignition;  néanmoins  un  charbon 
incandescent  continue  à y brûler  et  le  phosphore  y brûle  avec 
éclat  ; le  soufre  ne  continue  pas  à y brûler. 

Un  mélange  de  bioxyde  d’azote  et  de  vapeur  de  sulfure  de  car- 
bone brûle  en  répandant  une  vive  lumière,  bleuâtre,  douée  des 
propriétés  photogéniques  de  la  lumière  solaire  et  capable  de  pro- 
voquer la  combinaison  de  l’hydrogène  avec  le  chlore. 

Lorsqu’on  dirige  un. courant  de  bioxyde  d’azote  avec  un  excès 
d’hydrogène  sur  de  la  mousse  de  platine  chauffée  au  rouge,  il  se 
forme  de  l’eau  et  de  l’ammoniaque.  L’hydrogène  sulfuré  convertit 
de  même  au  rouge  le  bioxyde  d’azote  en  ammoniaque. 

Le  bioxyde  d’azote  agit  comme  oxydant  sur  certaines  substances 

(1)  Le  contraire  pourtant  ressort  des  expériences  de  M.  Berthelot  : le  bioxyde 

d’azote  se  décompose  à 520°  et  le  protoxyde  se  trouve  parmi  les  gaz  résultant  de 
celte  décomposition.  Ceux-ci  renferment  en  outre  du  peroxyde  d’azote,  de  l’azote 
et  de  l’anhydride  azoteux.  A la  température  élevée  des  corps  en  combustion,  le 
bioxyde  se  transforme  sans  doute  en  grande  partie  en  peroxyde  qui,  lui,  est  réel- 
lement plus  stable  que  le  protoxyde  et  moins  apte  à entretenir  la  combustion. 

L’étincelle  agit  comme  la  chaleur. 
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et  se  transforme  alors  en  protoxyde  ; la  limaille  de  fer  humide,  les 
sulfures,  les  sulfites,  agissent  de  cette  manière. 

Les  sels  ferreux  en  solution  absorbent  le  bioxyde  d’azote  en  se 
colorant  en  brun.  Les  combinaisons  formées  sont  peu  stables  ; elles 
abandonnent  de  nouveau  le  gaz  dissous  par  une  faible  élévation  de 
température  et  s’oxydent  rapidement  à l’air.  La  combinaison  formée 
par  le  sulfate  ferreux  renferme  2SO/fFe.AzO;  elle  se  sépare  sous 
forme  cristalline  lorsqu’on  ajoute  de  l’alcool  à la  solution  bien 
refroidie.  Les  sels  chromeux  et  stanneux  se  comportent  comme  les 
sels  ferreux. 

Cette  propriété,  principalement  étudiée  parM.  Peligot,  est  utilisée 
pour  séparer  le  bioxyde  d’azote  d’un  mélange  gazeux  et  pour 
constater  sa  formation  dans  les  réactions  qui  peuvent  lui  donner 
naissance;  nous  en  retrouverons  plus  loin  une  application  pour  la 
recherche  des  azotates. 

Le  bioxyde  d’azote  peut  jouer  le  rôle  d'un  radical  monatomique 
et  on  le  désigne  alors  sous  le  nom  de  nitrosyle. 

Lorsqu'on  ajoute  du  sulfhydrate  d’ammonium  à une  solution  de 
sulfate  ferreux  saturée  de  bioxyde  d’azote  et  qu’on  chauffe  à 100’. 
puisqu’on  évapore,  on  obtient  un  composé  complexe  renfermant  le 
groupe  AzO,  du  soufre  et  du  fer,  et  appartenant  à une  série  de 
composés  très  remarquables,  les  nitrosulfures  de  fer , découverts 
par  M.  Roussin.  Il  entre  aussi  dans  la  composition  de  certains  com- 
posés cobaltiques  et  des  combinaisons  organiques  dites  nitrosées. 

Il  agit  comme  réducteur  sur  l’acide  azotique,  qu’il  convertit  en 
peroxyde  d’azote. 

370.  Composition.  — Lorsqu’on  fait  détoner  dans  l’eudio- 
mètre  un  mélange  de  bioxyde  d’azote  et  d’hydrogène,  il  se  forme 
de  l’eau  et  de  l’azote  est  mis  en  liberté.  La  réaction  est  intégrale 
lorsque  les  deux  gaz  sont  mélangés  à volumes  égaux  : 

AzO  — {—  H-  Il’O  — j—  Àz. 

L’azote  produit  occupe  la  moitié  du  volume  du  bioxyde  employé; 
il  était  uni  également  à la  moitié  de  ce  volume  d’oxygène  puis- 
qu’il a fallu  un  volume  d’hydrogène  égal  au  volume  de  bioxyde 
d’azote  pour  s’en  emparer.  Le  bioxyde  d’azote  est  donc  formé  de 
volumes  égaux  d’azote  et  d’oxygène,  unis  sans  condensation.  En 
effet,  la  densité  du  bioxyde  d’azote  représente  la  somme  des  demi- 
densités  des  gaz  qui  la  composent  : 
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■14,99  = 7,01  +7,98. 

On  peut  encore  faire  l’analyse  du  bioxyde  d’azote,  comme  celle 
du  protoxyde,  en  y brûlant,  dans  une  cloclie  courbe,  du  potassium 
ou  du  sulfure  de  baryum. 

CHLORURE  DE  NITROSYLE.  — (AzO)  Cl  = 65,34. 

Dens.  vap.  (H)  = 32, G7. 

371.  Il  se  forme  par  l’union  directe  de  2 volumes  de  bioxyde 
d'azote  avec  1 volume  de  chlore,  avec  condensation  de  1 /3,  et  cons- 
titue l’un  des  produits  de  l’action  de  la  chaleur  sur  Veau  régale , 
mélange  d’acides  chlorhydrique  et  azotique.  Il  se  produit  aussi 
lorsqu'on  traite  le  peroxyde  d’azote  solide  par  l’acide  chlorhydri- 
que gazeux  ou  par  le  perchlorure  de  phosphore 

Az204  + 2PCL8  = 2 AzOCl  + 2POC13  + Cl2. 

Enfin  M.  Naquet  l’a  préparé  par  l'action  du  perchlorure  de 
phosphore  sur  l’azotite  de  potassium 

AzO.OK  4-  PCP  = AzOCl  + KCl  + POCP. 

La  meilleure  manière  pour  l’obtenir  consiste  à décomposer  les 
sulfates  de  nitrosyle  par  le  chlorure  de  sodium. 

C’est  en  réalité  le  chlorure  de  l'acide  azoteux,  auquel  il  donne 
naissance  par  l’action  de  l’eau. 

Le  chlorure  de  nitrosyle  est  un  gaz  jaune  orangé,  qui  se  con- 
dense à — 8°  en  un  liquide  jaune.  Traité  par  la  potasse,  il  donne 
du  chlorure  et  de  l’azotite  de  potassium 

AzOCl  + 2KHO  = Az02K  + KCl  + li20. 

Le  mercure  lui  enlève  le  chlore  et  met  le  nitrosyle  en  liberté. 
L’or  et  le  platine  sont  sans  action. 

BROMURE  DE  NITROSYLE.  — AzOBr. 

372.  On  l’obtient  en  dirigeant  un  courant  de  bioxyde  d’azote 
à travers  du  brome  refroidi  vers  — 10°.  C’est  un  liquide  brun  qui 
bout  à 2°  en  donnant  un  gaz  de  même  couleur.  Mais  cette  distilla- 
lion  a lieu  avec  décomposition  partielle,  avec  perte  de  AzO  et 
formation  d’un  tribromure  de  nitrosyle  AzOBr3.  Ce  tribromure, 
qu’on  peut  obtenir  directement  en  saturant  le  brome  à 5 ou  10°  par 
du  bioxyde  d’azote,  est  un  liquide  brun  distillant  à 46°  et  d’une 
densité  égale  à 2,63  (Lan doit). 
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On  a décrit  un  biclilorure  et  un  bibromure  de  nitrosyle ; ceux-ci 
ne  constituent  sans  doute  que  des  mélanges  de  AzOGl  et  de  AzOBr 
avec  du  chlore  ou  du  brome. 


SULFATES  DE  NITROSYLE. 

373.  On  a décrit  les  trois  composés  suivants  : 


Sulfate  neutre  de  nitrosyle S04(AzO)2  ou  S02(0.Az0)2 

Sulfate  acide  de  nitrosjjle. S04H(AzO)  ou  SO'^q^q 

A nhydro  sulfate  de  nitrosyle S207(Az0)2  ou  S206(0.Az0)2 

Le  bioxyde  d’azote  est  insoluble  dans  l’acide  sulfurique  con- 
centré. 

Le  sulfate  neutre  de  nitrosyle  a été  décrit  par  Gay-Lussac,  de  la 
Provostay,  Mitsclierlicli,  et  se  forme  par  l’action  de  l’acide  sulfu- 
rique sur  le  peroxyde  d’azote,  qui  n’est  autre  que  de  l’azotate  de 
nitrosyle  AzO3.  AzO  : 


SO2 


OH 

OH 


Az03.AzO ç,n,^O.AzO 

AzO3.  AzO  '''O.AzO 


+ 2Az020H. 


Dans  cette  réaction,  l’acide  sulfurique  déplace  donc  l’acide 
azotique  comme  il  le  ferait  avec  un  azotate  métallique.  Les  don- 
nées sur  ce  corps  ne  sont  pas  concordantes;  de  la  Provostay  l’a 
décrit  comme  formant  des  prismes  rectangulaires  droits,  fusi- 
bles à 60°.  M.  H.  Muller  admet  dans  ce  corps  la  présence  du 
radical  nitryle  AzO2  de  l’acide  azotique.  D’après  Weltzien  les 
cristaux  fondent  à 73°  et  auraient  une  composition  différente. 

Sulfate  acide.  — Il  se  forme  lorsqu'on  dirige  un  courant  d'an- 
hydride azoteux  ou  de  peroxyde  d’azote  dans  l'acide  sulfurique 
(Weltzien)  et  sans  doute  aussi  lorsqu’on  traite  l’anhydrosulfate 
par  l’acide  sulfurique.  D’après  H.  Weber  les  cristaux  des  cham- 
bres de  plomb  sont  constitués  par  cette  combinaison.  On  l'obtient 
en  faisant  passer  de  l’anhydride  sulfureux  dans  l’acide  azotique 
fumant  et  froid  jusqu’à  ce  que  l’on  ait  obtenu  une  bouillie,  cris- 
talline, qu’on  fait  ensuite  essorer  sur  une  plaque  de  terre  poreuse 

SO2  -+-  AzO2. GH  = S02(0H)  vO.AzO). 

M,  Tilden  l’a  obtenu  en  faisant  passer  du  chlorure  de  nitrosyle 
dans  l’acide  sulfurique. 

An  hydrosulfate  de  nitrosyle  S207(Az0)2.  — On  admet  souvent 
que  les  cristaux  des  chambres  de  plomb,  qui  prennent  naissance 
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lorsque  l’eau  fait  défaut  dans  les  chambres  (p.  384),  sont  formés  par 
ce  composé,  qui  peut  aussi  être  envisagé  comme  une  combinaison 
d’anhydrides  sulfurique  et  azoteux  2S03.Az203.  Il  prend  naissance 
soit  par  l’action  du  bioxyde  d’azote  sur  l’anhydride  sulfurique  : 

3S03  + 2Az0  = S207(Az0)2  + SO'2 

soit  par  celle  de  l’anhydride  sulfureux  sur  le  peroxyde  d’azote  : 

2S02  + 2Az204  = S207(A.z0r  + Az203. 

Il  se  forme  aussi  par  l’action  de  la  chaleur  sur  le  sulfate  acide 
de  nitrosyle  ; seulement  une  partie  du  produit  est  décomposée 
par  l’eau  mise  en  liberté  (Micbaelis  et  Schumann). 

L’anhydrosulfate  cristallise  en  prismes  quadratiques  durs,  fusi- 
bles à 217°  en  un  liquide  jaune  et  distillent  à 360°  sans  décom- 
position. 

Il  se  dissout  dans  une  petite  quantité  d’eau  avec  une  couleur 
bleue  ; une  plus  grande  quantité  d’eau  le  décompose. 

On  voit  qu’il  existe  encore  une  grande  confusion  dans  l’histoire 
de  ces  combinaisons,  ce  qui  tient  évidemment  à ce  qu’on  les  a 
souvent  prises  les  unes  pour  les  autres  et  qu’on  a généralement 
observé  des  mélanges. 

Tous  ces  corps  sont  déliquescents  et  décomposables  par  l’eau 
qui  en  dégage  du  bioxyde  d’azote;  mais  celui-ci  résulte  d’une 
réaction  secondaire  de  l’eau  sur  l’acide  azoteux  : 

S04(Az0)2  + H2  O = S04H2  + A z2  O3 

3Az203  + H20  = 2Az02H  + 4AzO. 

Chauffés  avec  du  chlorure  de  sodium  ils  donnent  du  chlorure 

Z' 

de  nitrosyle. 

374.  Chlorure  nitrosyle-sulf urique  — Il 

correspond  à la  chlorhydrine  sulfurique  SO"2(HO)Cl  et  se  produit 
par  addition  du  chlorure  de  nitrosyle  à l’anhydride  sulfurique, 
ainsi  que  par  l’action  du  chlorure  de  thionyle  sur  l’azotate  d’ar- 
gent (Thorpe). 

C’est  une  masse  cristalline  fusible,  décomposable  par  l’eau  en 
acides  sulfurique,  chlorhydrique  et  azoteux  (ou  ses  produits  de 
décomposition). 
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ANHYDRIDE  AZOTEUX  ou  NITREUX.  — (OXYDE 
DE  NITROSYLE).  — Az20;!  =75,90. 

Dens.  vap.  théorique  = 37,95. 

375.  Formation.  Propriétés.  — Ce  composé  a d’abord 
été  étudié  par  Dulong,  puis  par  MM.  Peligot,  Fritzsche,  Persoz  et 
d’autres.  Il  se  forme  lorsque  l’oxygène  rencontre  le  bioxyde  d’azote 
en  grand  excès.  Un  volume  d’oxygène  s’unit  alors  à quatre  volumes 

' de  bioxyde 

2 AzO  + O = Az203 

formant  des  vapeurs  rutilantes  qui,  dirigées  dans  un  mélange 
réfrigérant,  se  condensent  en  un  liquide  bleu  (Dulong). 

Il  se  produit  aussi  lorsqu'on  fait  passer  du  bioxyde  d’azote  avec 
des  vapeurs  de  peroxyde  d’azote  à travers  un  tube  légèrement 
chauffé,  suivi  d’un  récipient  refroidi  par  un  mélange  de  glace  et 
de  sel  : 

Az204  + 2AzO  = 2Az203. 

On  l’obtient,  mélangé  de  peroxyde  d'azote,  lorsque  l'on  traite 
l'acide  azotique  par  l'amidon,  la  glucose,  F anhydride  arsénieux  à 
une  douce  chaleur,  et  condensant  les  vapeurs  nitreuses  à l’aide 
d’un  mélange  réfrigérant.  Le  liquide  condensé,  qui  est  vert,  étant 
distillé  à basse  température  (vers  0°)  abandonne  l’anhydride 
azoteux  qu’on  condense  de  nouveau,  tandis  que  le  peroxyde 
d’azote  reste.  La  réaction  principale  de  l'anhydride  arsénieux  peut 
être  représentée  par  l’équation  : 

As203  + 2Az03H  H-  2H20  = 2AsOH3  + Az203. 

Le  peroxyde  d’azote  est  décomposé  par  une  petite  quantité 
d’eau  glacée  en  acide  azotique  et  en  anhydride  azoteux  : 

2Az204  + H20  = 2Az03H  + Az203. 

Les  sulfates  de  nitrosyle  donnent  également  de  l'anhydride 
azoteux  par  l’action  de  l’eau  froide  : 

S04(Az0)2  + H20  = S04H2  + Az203. 

Ces  réactions,  et  d’autres  analogues,  peuvent  servir  à préparer 
l’anhydride  azoteux  qu’on  isole  facilement  du  mélange. 

376.  Propriétés.  — C’est  un  liquide  bleu,  qui  bout  à — 2°  et 
ne  se  concrète  pas  à — 30°.  Même  à basse  température,  sa  vapeur 
est  en  partie  dissociée  en  bioxyde  et  peroxyde  d'azote  ; néanmoins 
cette  dissociation  n’est  jamais  complète,  comme  l'a  montré 
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M.  Lange.  Même  à 150°  la  vapeur  renferme  encore  36  p.  100 
| d’anhydride  azoteux. 

377.  Acide  azoteux  ou  nitreux  AzOaH.  — Cet  acide,  qui 
; n'est  stable  qu'à  très  basse  température,  est  bleu  comme  l’anhy- 
dride et  se  produit  lorsqu'on  traite  celui-ci  ou  le  chlorure  de 
nitrosyle  par  une  petite  quantité  d'eau  à 0°. 

Une  légère  élévation  de  température  le  décompose  en  acide 
azotique  et  bioxyde  d'azote,  et  il  suffit  d'une  molécule  d eau  pour 
décomposer  de  même  3 molécules  d'anhydride  : 

3Az02H  = Az03H  + H20  + 2AzO 
3Az203  + H20  — 2Az03H  + 4AzO. 

Néanmoins,  l'acide  azoteux  peut  exister  en  solution  très  étendue 
et  froide.  Cette  solution  est  d'un  bleu  clair  et  abandonne  des 
bulles  de  bioxyde  d’azote  lorsqu’on  y introduit  des  corps  en 
poudre,  sans  action  chimique,  comme  le  sable,  le  charbon,  etc. 
(Fremy). 

378.  Azotites  ou  nitrites.  — Ces  sels  par  contre  sont 
stables  et  bien  définis  et  se  produisent  dans  diverses  circonstances 
intéressantes  : 

1°  Lorsqu'on  fait  agir  l’oxygène,  même  en  excès,  sur  le  bioxyde 
d'azote  en  présence  d'un  alcali  ; 

2°  On  obtient  Yazotite  de  baryum  en  faisant  passer  un  courant 
de  bioxyde  d'azote  sur  du  bioxyde  de  baryum  légèrement  chauffé 
(Debray)  : 

2AzO  + BaO2  = (Az02)2Ba. 

La  réaction  a lieu  avec  production  de  chaleur  et  de  lumière  : 
En  reprenant  par  l’eau,  on  dissout  l’azotite  de  baryum  qui  peut 
servir  à préparer  les  autres  azotites  par  double  décomposition  ; 

3°  Les  azotates  alcalins  se  transforment  en  azotites  au  rouge 
en  abandonnant  de  l’oxygène.  Le  produit  fondu  est  repris  par 
l'alcool  qui  dissout  l'azotite  et  laisse  l’azotate. 

La  transformation  des  azotates  alcalins  en  azotites  est  beau- 
coup plus  nette  lorsqu’on  les  chauffe  avec  des  sulfites  alcalins 
(Etard) 

Az03K  + S03K2  = SOK2  + Az02K. 

4°  En  faisant  bouillir  une  solution  d’azotate  de  plomb  avec  du 
plomb  métallique,  celui-ci  se  dissout  et  il  se  produit  un  dépôt 
cristallin  jaune,  qui  constitue  un  azotite  basique  de  plomb 
(Az03)2Pb  -f-  2Pb  + 2H20  = (Az02)2Pb.(PbH20a)2. 
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5°  Le  peroxyde  d’azote  est  converti  par  la  potasse  en  un 
mélange  d’azotate  et  d’azotite 

A z2 O 4 + 2KHO  — Az03K  + Az02K  H20  ; 

G"  L’azotite  d’ammonium,  qui  se  rencontre  dans  l’atmosphère, 
prend  naissance  dans  beaucoup  de  combustions  lentes  à l’air 
humide.  Ce  fait  a été  découvert  par  Schœnbein,  qui  a montré  que 
l’azote  peut  aussi  s’unir  aux  éléments  de  l’eau  dans  certaines 
combustions  vives  (on  sait  que  l’azotite  d’ammoniaque  se  décom- 
pose par  la  chaleur  en  eau  et  azote).  Cette  union  a lieu  sous  l’in- 
fluence de  l'eflluve  (Berthelot). 

L’azolite  d’ammonium  se  produit  encore  par  l’oxydation  de 
l'ammoniaque,  par  exemple  sous  l’influence  de  l’effluve  ou  par 
la  combustion  de  l’ammoniaque  dans  l’oxygène.  Kuhlmann  l’a 
obtenu  en  faisant  passer  un  courant  de  gaz  ammoniac  et  d’air 
sec  sur  de  la  mousse  de  platine  chauffée  à 300". 

Schœnbein  a constaté  la  présence  du  même  sel  dans  le  suc  de 
beaucoup  de  plantes. 

Réactions  des  azotites.  — Les  azotites  sont  solubles  dans  l’eau 
et  beaucoup  sont  solubles  dans  l’alcool.  L’azotite  d'argent  est 
peu  soluble  et  cristallise  par  refroidissement  en  aiguilles  incolores  * 
et  brillantes  dont  l’analyse  a permis  d’établir  la  composition 
exacte  des  azotites. 

Les  azotites  déflagrent  sur  le  charbon  rouge,  comme  les  azotates. 
Us  colorent  en  brun  les  sels  ferreux.  Ils  sont  décomposés  par  les 
acides  faibles,  comme  l’acide  acétique.  Us  peuvent  agir  comme 
réducteurs  et  comme  oxydants.  Us  décolorent  le  permanganate 
de  potassium  en  le  réduisant  et  séparent  du  mercure  des  sels 
mercureux.  Us  décolorent,  par  oxydation,  l’indigo  et  décom- 
posent l’iodure  de  potassium.  Ainsi  une  solution  très  étendue 
d’un  azotite  ou  d’acide  azoteux  bleuit  l’empois  d'amidon  ioduré. 
Ces  réactions  permettent  de  caractériser  l'acide  azoteux  libre  ou 
combiné  dans  une  foule  de  circonstances.  Si  l'on  fait  bouillir 
avec  de  l’acide  acétique  une  eau  renfermant  des  azotites,  l'acide 
azoteux  est  mis  en  liberté  et  entraîné  avec  la  vapeur  d’eau;  les 
premières  gouttes  d’eau  qui  distillent  en  présentent  alors  les  ca- 
ractères. L’acide  azoteux  est  le  seul  corps  susceptible  de  réa- 
gir sur  l’iodure  de  potassium  et  qui  soit  déplacé  par  l'acide 
acétique. 
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Le  moyen  le  plus  sensible  pour  deceler  des  traces  d acide 
azoteux  consiste  à ajouter  au  liquide,  rendu  légèrement  acide, 
une  solution  de  sulfate  de  métaphénylène-diamine  (méta-diamido- 
benzine),  qui  est  colorée  en  brun  par  l’acide  azoteux.  Cette  réac- 
tion, découverte  par  P.  Griess,  permet  de  constater  la  présence 
de  1 partie  d’acide  azoteux  dans  10  millions  de  parties  d’eau  (1). 
Elle  peut  même  être  employée  pour  le  dosage,  en  comparant  l’in- 
tensité de  la  coloration  à celle  d’une  solution  titrée  d’azotite  de 
potassium. 

379.  Dinitroso -sulfites  (dinitroso-sulfonates  ; nitrosulfates). 
— Le  sel  de  potassium  S03(Az0)2K2;  qu’on  peut  envisager  comme 
du  sulfate  dans  lequel  un  atome  d’oxygène  O"  est  remplacé  par 
2 fois  (AzO)',  nitrosyle , se  produit  lorsqu’on  fait  passer  4 volu- 
mes de  bioxyde  d’azote  et  2 volumes  d’anhydride  sulfureux 
dans  une  solution  concentrée  de  potasse,  refroidie  au-dessous 
de  0°.  Le  sel  d’ammonium  s’obtient  en  faisant  passer  du  bioxyde 
d'azote  dans  une  solution  concentrée  de  sulfite  d’ammonium,  addi- 
tionnée de  5 à 6 fois  son  volume  d’ammoniaque  et  refroidie;  il 
se  sépare  en  beaux  cristaux  incolores. 

L'acide  correspondant  à ces  sels,  découverts  par  Pelouze,  n’a 
pas  pu  être  isolé.  Les  sels  eux-mêmes  sont  très  peu  stables  et  se 
décomposent  peu  au  delà  de  0°  en  sulfates  et  protoxyde  d’azote. 
Les  acides  et  les  sels  métalliques  produisent  une  décomposition 
analogue.  Chauffé  rapidement  à 100°,  le  sel  d’ammonium  se  décom- 
pose avec  explosion. 

380.  Sels  sulfazotés.  — L’action  de  l'acide  sulfureux  sur 
une  solution  concentrée  d’un  azotite  alcalin,  produit  une  autre  sé- 
rie de  sels  intéressants  découverts  par  M.  Fremy  et  dont  les  acides 
libres  sont  inconnus.  D’après  les  recherches  plus  récentes  de 
MM.  Claus  et  Koch,  l'azote  de  ces  combinaisons  fonctionnerait 
comme  pentatomique  et  serait  uni  à plusieurs  groupements  sulfo- 
niques  (S03K)'. 

En  ajoutant  25  grammes  d’azotite  de  potassium,  dissous  dans 
100  centimètres  cubes  d’eau,  à 100  grammes  de  potasse  dissoute 
dans  200  centimètres  cubes  d’eau  et  neutralisant  par  l’acide  sulfu- 
reux, il  se  produit  bientôt  une  cristallisation  abondante;  en  même 

fl)  Les  azotites  ont  rencontré  une  application  importante  dans  la  fabrication  des 
matières  colorantes  faisant  partie  des  matières  dites  cizoïques.  La  matière  brune  que 
fournit  la  phénylène-diamine  rentre  dans  celte  classe  de  composés. 
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temps  la  solution  devient  très  alcaline.  Le  produit  a pour  com- 
position AzH(S03K)4  -f-  3H20  et  s’est  formé  d’après  l’équation 
4S03K2  H-  Àz02K  + 3H20  = AzH(S03K)*  -f-  5KHO. 

C’est  le  létrasulfammoniate  de  potassium  (sulfammoniate  d’après 
M.  F rem  y).  11  est  très  instable  et  l’eau  le  décompose  à la  longue, 
ainsi  que  les  alcalis  bouillants,  en  sulfate  acide  et  trisulfammo~ 
niate,  qui  cristallise  dans  la  potasse  étendue  et  bouillante  en 
aiguilles  insolubles  dans  l’eau 

AzH(S03K)4  H-  H20  = A zH2(S03K)3  H-  SCPKH . 

Ce  sel  à son  tour  est  décomposé  par  l’ébullition  avec  de  l’eau  aci- 
dulée en  donnant  le  disulfammoniate  de  potassium: 

AzH2(S03K)3  + H20  = AzH3(S03K)2  + SO*KH, 

qui  cristallise  en  prismes  à 6 pans.  Chauffé  à 200°  ou  par  une 
ébullition  prolongée,  ce  dernier  sel  se  dédouble  en  ammoniaque, 
acide  sulfureux  et  sulfate  de  potassium,  sans  qu'il  y ait  formation 
de  composés  oxygénés  de  l’azote. 

Il  existe  d’autres  sels  du  même  ordre  dans  lesquels,  au  contraire, 
l’azote  fonctionne  comme  triatomique,  et  est  directement  uni  à de 
l’oxygène.  Lorsqu’on  traite  une  solution  d’azotite  de  potassium 
par  l’acide  sulfureux,  la  solution  s’échauffe  et  donne  par  le 
refroidissement  une  bouillie  de  cristaux.  Une  partie  de  ceux-ci 
est  soluble,  une  autre  est  insoluble.  Les  cristaux  solubles  consti- 
tuent le  disulfhijdroxyazoate  Az(0H)(S03K)2  + 2H20;  les  cristaux 
insolubles  sont  du  tri  sulfammoniate  de  potassium. 

Le  disulfhydroxyazoate  de  potassium  cristallise  en  octaèdres 
allongés,  très  peu  stables.  L’eau  bouillante  le  dédouble  en  sulfate 
et  sulfo-hydroxylamate  de  potassium  (sulfazidate  de  M.  Fremy) 

Az0H(S03K)2  + H20  = AzH(0H)S03K  + SO*KH 

dont  l’acide  est  stable,  mais  qui  sous  l’influence  des  alcalis  se 
décompose  d’après  l’équation  : 

4AzH.0H.S03K  + 4KHO  = 4SO;K2  + 2 AzH3  H-  Az20  + 3H20. 

PEROXYDE  D’AZOTE  (HYPOAZOTIDE).  — AzO2  ou  Az2OL 

381.  Préparation.  — Ce  composé,  le  plus  stable  des  oxydes 
de  l’azote,  constitue  les  vapeurs  rutilantes  qu’on  observe  quand  le 
bioxyde  d’azote  rencontre  un  excès  d’oxygène;  il  y a alors  union 
de  2 volumes  du  premier  avec  1 volume  du  second, 
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AzO  H-  O = AzO2. 

Il  se  produit  de  même  par  l’oxydation  de  l’anhydride  azoteux, 
qui  est  en  réalité  le  premier  terme  d’oxydation  du  bioxyde  d’azote. 

On  peut  le  préparer  en  faisant  passer  du  bioxyde  d’azote  et  de 
I M'oxygène  en  excès  à travers  un  tube  et  condensant  par  de  la  glace 
i les  vapeurs  rouges  produites. 

Ou  bien,  on  condense  les  vapeurs  rouges  que  l’on  obtient  en 
i traitant  l’anhydride  arsénieux  en  gros  fragments  par  l’acide  azo- 
! I tique  de  1,4  de  densité. 

| (Comme  on  l’a  vu,  le 
I?  i liquide  condensé  ren- 
ferme aussi  de  l’anhy- 
idride  azoteux  ; en  y 
ffaisant  passer  de  l’oxy- 
igène,  on  convertit  en- 
tièrement celui-ci  en 
i peroxyde  d’azote. 

Le  mode  de  prépa- 
ration le  plus  souvent 
utilisé  consiste  à dé- 
composer l’azotate  de 
plomb  par  la  chaleur. 

Le  sel  pulvérisé  et  bien 
desséché  est  introduit 
dans  une  cornue  en  Fig.  130. 

grès  ou  en  porcelaine, 

se  raccordant  à un  tube  en  U comme  le  montre  la  figure  129, 
ou  bien  munie  d’un  tube  de  dégagement,  qui  pénètre  assez  avant 
dans  le  col  de  la  cornue  pour  que  le  bouchon  soit  moins  en  con- 
tact avec  les  vapeurs  rouges;  ce  tube  plonge  dans  un  matras  refroidi 
par  de  la  glace.  On  porte  peu  à peu  la  cornue  au  rouge  : l’azotate 
de  plomb  se  décompose  alors  suivant  l’équation 

(AzO^Pb  = PbO  O. H- îiAz02(ou  Az2(L). 

Les  premières  portions  qui  se  condensent  sont  généralement 
verdâtres  par  suite  de  la  présence  d’un  reste  d’humidité;  on  change 
donc  le  récipient  vers  le  tiers  de  l’opération. 

382.  Propriétés.  — Le  peroxyde  d’azote  est  un  liquide  orangé 
bouillant  à 22°,  qui  se  solidifie,  quand  il  est  pur,  vers  — 20°  en 
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cristaux  incolores,  qui  ne  fondent  qu’à — 9°.  Sa  densité  à 0°  est 
égale  à 1,42.  A — 9°,  sa  couleur  est  jaunâtre  et  devient  plus 
foncée  à 0°;  à — j—  1 0°,  il  est  jaune  et  devient  orangé  à -h  15°; 
cette  nuance  se  fonce  de  plus  en  plus  à mesure  que  la  température 
s'élève.  Sa  vapeur  est  rouge  brun  et  cette  couleur  devient  aussi  de 
plus  en  plus  foncée  avec  l’élévation  de  la  température;  les  vapeurs 
sont  presque  opaques  à 40°.  Cette  vapeur  donne  un  spectre 
d’absorption  caractéristique,  formé  de  nombreuses  raies  fines  et 
qui  ne  se  modifie  pas  avec  le  changement  de  nuance  déterminé 
par  la  température.  Ce  spectre  diffère  peu  de  celui  du  peroxyde 
liquide  ou  de  sa  solution  dans  la  benzine  ou  le  sulfure  de  carbone. 
Cependant  quand  le  liquide  est  refroidi,  on  remarque  des  bandes 
dans  le  vert;  s’il  est  légèrement  chauffé  on  distingue  plus  nette- 
ment des  bandes  dans  le  rouge  (Ivundt).  Le  spectre  de  l’anhydride 
azoteux  gazeux  est  le  même  que  celui  du  peroxyde,  ce  qui  ne  doit 
pas  étonner,  l’anhydride  azoteux  étant  en  partie  dissocié  en 
bioxyde  et  peroxyde. 

La  densité  de  vapeur  du  peroxyde  d’azote  observée  à 79°  a été 
trouvée  égale  à 28,36  (pour  II  = 1),  nombre  relativement  rappro- 
ché de  22,96,  moitié  du  poids  moléculaire  de  AzO2  qui  repré- 
sente donc  le  peroxyde  d’azote  gazeux  (R.  Muller).  MM.  Deville 
et  Troost  l’ont  trouvée  égale  à 23,  à 140°.  Il  n’en  est  plus  de  même 
lorsque  l’on  observe  cette  densité  à des  températures  voisines  du 
point  d’ébullition,  la  densité  se  rapproche  alors  de  celle  qu'exige 
la  formule  Az205.  Ce  corps  qui,  pour  les  raisons  chimiques  déve- 
loppées plus  loin,  doit  être  représenté  par  cette  dernière  formule, 
éprouve  donc  une  dissociationmoléculaire  en  se  réduisant  en  vapeur. 
C’est  ce  qui  ressort  des  chiffres  suivants  obtenus  par  MM.  Deville 
et  Troost.  La  première  colonne  indique  la  température  de  l'obser- 
vation ; la  seconde  et  la  troisième,  la  densité  de  la  vapeur  par 
rapport  à l’air  et  à l’hydrogène.  La  densité  théorique  pour  Az2Oi 
est  45,92  ; pour  AzO2,  elle  est  22,96  : 


Température. 

Densité 

Air  = 1. 

H=  1. 

26°,  7 

2,63 

38,27 

33°, 4 

2,33 

36,33 

49°, 6 

2,27 

3?, 78 

60°, 2 

2,08 

30,00 

CO 

O 

o 

'en» 

1,80 

26,00 

O 

O 

O 

O 

1,68 

24,26 

PEROXYDE  D’AZOTE.  — PROPRIÉTÉS. 


Température. 


Densité 


121°, o 1,62  23,40 

dS4°,0  1,58  22,82 
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Ainsi  les  vapeurs  presque  noires  à 150°  sont  uniquement  for- 
mées par  la  molécule  AzO2  tandis  que  le  composé  Az20 k qui  existe 
à basse  température  est  peu  coloré;  il  est  même  incolore  quand  il 
est  solide. 

La  formule  Az20*  rend  parfaitement  compte  des  réactions  fon- 
damentales du  peroxyde  d’azote  ; une  petite  quantité  d’eau  à 0°  le 
dédouble  en  acides  azotique  et  azoteux 

Az204-f-H20  = Az03H-h  Az02H  (ou  son  anhydride). 

La  couche  inférieure  est  bleue;  c'est  l’acide  azoteux;  la  couche 
supérieure  est  jaune  et  renferme  l’acide  azotique  tenant  un  peu  de 
peroxyde  d'azote  en  dissolution.  Lorsqu'on  ajoute  plus  d’eau,  le 
liquide  bleu  entre  en  effervescence,  à cause  du  dégagement  du 
bioxyde  d’azote  résultant  de  la  décomposition  de  l'acide  azoteux, 

3Az203  + H20  — 2Az03H  + 4AzO 

en  rencontrant  l’air,  ce  bioxyde  se  transforme  de  nouveau  en 
peroxyde.  Nous  savons  quelle  est  l'importance  de  ces  réactions 
dans  la  fabrication  de  l’acide  sulfurique  (259). 

Lorsqu’on  verse  du  peroxyde  d’azote  dans  un  peu  d’eau,  à la 
température  ordinaire,  il  y a d’abord  un  dégagement  tumultueux 
de  bioxyde  d’azote;  à mesure  qu’on  ajoute  plus  de  peroxyde 
d’azote,  le  dégagement  de  bioxyde  diminue  et  s’arrête  parce  que 
toute  l’eau  a été  décomposée.  En  même  temps  la  couleur  du  mé- 
lange, qui  est  d’abord  bleue,  passe  au  vert,  puis  au  jaune  orangé. 
C’est  aussi  ce  qui  a lieu  lorsqu’on  fait  passer  du  bioxyde  d’azote 
dans  de  l’acide  azotique  plus  ou  moins  concentré;  avec  ce  dernier, 
on  obtient  une  solution  de  peroxyde  d’azote  dans  l’acide  azotique. 

Les  oxydes  métalliques  agissent  sur  le  peroxyde  d’azote 
comme  une  petite  quantité  d’eau  et  l’on  obtient  un  mélange  d’azo- 
tite  et  d’azotate  : 

2Az204  -f-  2BaO  = (Az02)2Ba  + (Az03)2Ba. 

Le  peroxyde  d’azote  n’est  donc  pas  un  acide  et  c’est  à tort 
qu’on  l’avait  désigné  sous  le  nom  d 'acide  hypo azotique.  Il  se  com- 
porte comme  l’anhydride  mixte  azotique  et  azoteux,  et  est  inter- 
médiaire entre  les  anhydrides  azoteux  et  azotique  : 
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AzO  — O — AzO  AzO  — O — AzO2  AzO2 — O — AzO2 

Anhydride  azoteux.  Peroxyde  d'azote.  Anhydride  azotique. 

On  peut  donc  l’envisager  comme  l 'azotate  de  ni  Iras  y le.  C’est  ce 
qu’avait  fait  Berzelius  qui  l’appelait  nitrate  d’oxyde  nitrique.  Néan- 
moins la  molécule  plus  simple  AzO2  ne  peut  être  envisagée  de 
même.  Cette  molécule  peut  fonctionner  comme  un  radical,  le  ni- 
tryle  ou  azotyle , qui  est  le  radical  de  l’acide  azotique  ; nous  en 
décrirons  plus  loin  le  chlorure  ; c’est  ce  radical  qui  existe  dans  les 
composés  organiques  nitrés,  dans  lesquels  il  remplace  1 atome 
d’hydrogène.  ‘ 

Le  peroxyde  d’azote  est  un  oxydant  énergique  ; il  est  très 
corrosif  et  attaque  rapidement  la  peau;  sa  vapeur  est  très  dan- 
gereuse à respirer. 

Le  potassium  et  le  mercure  décomposent  vivement  le  peroxyde 
d’azote  en  produisant  de  l’azotate  et  un  dégagement  de  bioxyde 
d’azote.  Le  plomb  est  lentement  oxydé  par  le  peroxyde  d’azote, 
mais  l’or,  le  platine,  l’étain,  le  cuivre,  le  fer,  l’acier  et  même 
l’aluminium  s’y  conservent  intacts,  à 180°  aussi  bien  qu’à  froid. 

M.  Turpin  a conservé  ces  métaux  pendant  plusieurs  années  dans 
des  tubes  scellés  à la  lampe  et  renfermant  du  peroxyde  d’azote. 

Au  rouge,  le  cuivre  décompose  le  peroxyde  d’azote  en  mettant 
l’azote  en  liberté.  Cette  réaction  a servi  à établir  la  composition 
du  peroxyde  d’azote. 

2 volumes  de  peroxyde  en  vapeur  fournissent  1 volume  d'azote. 

Si  du  poids  de  ces  2 volumes  peroxyde  d’azote  AzO2,  qui  est 
deux  fois  22,96,  par  rapport  à l’hydrogène,  on  retranche  la 
densité  de  l’azote,  soit  14,01,  on  trouve  31,92,  c’est-à-dire  deux  fois 
la  densité  de  l’oxygène.  Les  2 volumes  de  peroxyde  d’azote  ren- 
ferment donc  2 volumes  d’oxygène  et  1 volume  d’azote. 

Le  peroxyde  d’azote  liquide  s’unit  à l’anhydride  sulfureux 
liquide  et  donne  l’anhydrosulfate  de  nitrosyle  et  de  l'anhydride 
azoteux 

2S02  + 2Az2Oi  = S207(Az0)2  + Az203.  S B 

Il  est  soluble  dans  l’acide  sulfurique. 

Le  peroxyde  d’azote  se  dissout  purement  et  simplement  dans 
une  foule  de  liquides  combustibles;  le  sulfure  de  carbone,  la 
benzine,  les  essences,  la  nitrobenzine,  etc.  Ces  solutions  brûlent 
tranquillement;  le  mélange  avec  le  sulfure  de  carbone  brûle  len- 
tement avec  une  flamme  douée  des  radiations  chimiques.  Ces 
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mêmes  mélanges  détonent  par  contre  avec  une  extrême  violence 
'Sous  l’influence  d’une  amorce  fulminante;  ils  constituent  les 
panclastites  de  M.  Turpin. 

383.  Chlorure  de  nitryle  ou  d’azotyle  Az02Cl.  — Ce  corps 
se  forme  par  l’action  de  l’oxychlorure  de  phosphore  sur  l’azotate 
d’argent  ou  de  plomb  (Odet  et  Yignon)  : 

3Az020Ag  -b  POGl3  = PO(AgO)3  + 3Az02Cl. 

Il  se  produit  directement  lorsqu'on  fait  passer  à travers  un  tube 
chauffé  des  vapeurs  de  peroxyde  d’azote  mélangées  de  chlore 
(Hassenbach).  M.  Williamson  l’a  obtenu  en  traitant  la  chlorhy- 
drine  sulfurique  par  l’acide  azotique  : 

S02(0H)Cl  + Az02.0H  = S02(0H)2  -b  Az02CL 

Il  se  forme  encore,  en  même  temps  que  du  chlorure  de  nitrosyle, 
lorsqu’on  fait  agir  l’acide  chlorhydrique  sec  sur  le  peroxyde  d azote 
cristallisé,  à — 22°  (R.  Muller)  : 

2Az204  -b  3HCL  = 2AzOCl  -b  Az02Gl  + Az020H  -b  H20. 

C’est  un  liquide  mobile,  presque  incolore,  bouillant  à -b  5°  et 
d’une  densité  égale  à 1,32.  L’eau  le  décompose  en  donnant  de 
l’acide  azotique  : 

Az02Cl  + H20  = HCl  + Az02.0II. 


Le  chlorure  de  nitrosyle  forme  des  composés  cristallisables  et 
volatils  avec  divers  chlorures  métalliques  anhydres,  par  exemple 
SnCL.2Az02Gl  ; A12C16.  2Az02Cl,  etc.  (R.  Weber,  Hampe). 

384.  Bromure  de  nitryle  Az02Br.  — Il  se  forme  direc- 
tement par  l’action  du  brome  sur  le  peroxyde  d’azote  refroidi.  Il 
bout  à très  basse  température  et  tend  à se  transformer  en  tribro- 
mure  AzCPBr3  qui  bout  entre  50  et  58"  (Landolt). 

385.  Sulfates  de  nitryle.  — L’anhydride  sulfurique  se 
combine  à froid  au  peroxyde  d’azote  et  fournit  une  masse  cris- 
talline blanche  qui  constitue  l’ anhydrosulfate  de  nitrosyle  et  de 

nitryle , S205</q  ^O2*  Chauffé,  ce  corps  perd  de  l’oxygène  et 

se  convertit  en  anhydrosulfate  de  nitrosyle  (R.  Weber).  On 


obtient  X anhydrosulfate  acide  de  nitryle  S2Ob<^q^zq2  en  dissol- 
vant l’anhydride  sulfurique  dans  l’acide  azotique  fumant;  il  se 
sépare  en  cristaux. 


I.  — Chimie  minérale. 


32 
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ANHYDRIDE  AZOTIQUE.  — Az*05  = 1 07,82. 

386.  Ce  corps,  qui  constitue  l’oxyde  de  nitryle  (Az02)20,  a été 
obtenu  pour  la  première  fois  par  II.  Sainte-Claire  Deville  en  fai- 
sant agir  le  chlore  sec  sur  l’azotate  d’argent  sec  : 

2Az020Ag  + Cl2  = 2AgCI  + Az20»  + 0. 

MM.  Odct  et  Yignon  le  préparent  en  dirigeant  des  vapeurs  de 
chlorure  de  nitryle  sur  l’azotate  d’argent  chauffé  à 70°  : 

Az020Ag  + Az02Gl  = AgCl-t-(Az02)20. 

L’action  du  chlore  sur  l’azotate  d’argent  se  passe  réellement  en 
deux  phases  et  il  se  forme  d’abord  du  chlorure  de  nitryle  : 

Az02.0Ag  + Cl2  = AgGl  + Az02Ct  + 0. 

Pour  ces  préparations,  il  faut  avec  soin  proscrire  l’emploi  du 
liège  et  du  caoutchouc  et  les  différentes  parties  des  appareils  doi- 
vent être  rodées  à l’émeri  et  se  joindre  par  frottement. 

On  prépare  plus  simplement  l’anhydride  azotique  par  l’anhy- 
dride phosphorique  : 

2Az02.0H  — H2  O = (Az02)20. 

Ce  procédé,  indiqué  par  M.  Weber,  a été  perfectionné  par 
M.  Berthelot  : 

On  refroidit  l’acide  azotique  fumant  par  un  mélange  de  glace 
et  de  sel,  puis  on  y ajoute  par  petites  portions,  pour  éviter  toute 
élévation  locale  de  température,  une  quantité  d’anhydride  plio.s- 
phorique  correspondant  à 1 molécule  P203  pour  2 molécules  d'a- 
cide azotique  AzOaH.  On  introduit  alors  le  mélange  gélatineux 
dans  une  cornue  tubulée  spacieuse,  bouchée  à l’émeri  et  on  élève 
doucement  la  température.  Si  la  masse  tend  à se  boursoufler,  on 
refroidit  momentanément  la  cornue.  On  reçoit  les  vapeurs  dans 
des  flacons  bien  refroidis  et  bien  secs,  où  l’anhydride  azotique  se 
condense  en  gros  cristaux  brillants  et  incolores. 

L’anhydride  azotique  cristallise  en  prismes  orthorhombiques, 
fusibles  à 29°, 5 et  bouillant  de  48  à 50°,  en  se  décomposant  en 
oxygène  et  peroxyde  d’azote.  Celte  décomposition  se  fait  déjà 
spontanément  à la  température  ordinaire,  surtout  sous  l’influence 
de  la  lumière,  aussi  ne  peut-on  le  conserver  dans  des  tubes 
scellés,  qui  ne  tarderaient  pas  à faire  explosion.  Les  cristaux 
émettent  d’abondantes  vapeurs  à l’air  et  se  liquéfient  à l'air 
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humide.  Ils  se  combinent  à l’eau  avec  une  forte  élévation  de 
température.  Leurs  vapeurs  attaquent  énergiquement  les  matières 
organiques. 

Le  phosphore  et  le  potassium  s’enflamment  au  contact  de 
l’anhydride  azotique.  Le  soufre  est  oxydé  et  il  se  forme  de  l’anhy- 
drosulfate  de  nitrosyle.  Les  métaux  inattaquables  par  le  peroxyde 
d’azote  le  sont  également  par  l’anydride  azotique. 

ACIDE  AZOTIQUE.  — AzCUH  — 62,9. 

387.  Historique.  — Formation.  — La  découverte  de  l’acide 
azotique  ou  nitrique  parait  due  à Geber,  célèbre  alchimiste  arabe 
du  viiic  siècle,  qui  l’obtenait  en  calcinant  le  salpêtre  avec  de  l’alun 
ou  du  sulfate  de  cuivre.  Raymond  Lulle  au  xm°  siècle  le  prépa- 
rait en  chauffant  le  salpêtre  avec  de  l’argile.  Sa  préparation  par 
l’action  de  l’acide  sulfurique  sur  le  salpêtre  est  attribuée  à Glau- 
ber.  On  l’appelait  autrefois  esprit  de  nitre  ou  eau-forte , ce  der- 
nier nom  est  encore  usuel. 

Jean  Mayow,  en  1669,-  en  a le  premier  étudié  la  constitution;  il 
admettait  que  l’acide  azotique  ou  nitrique  est  formé  de  deux 
principes  dont  l’un  est  emprunté  à l’air,  l’autre  à la  terre.  La- 
voisier y démontra  la  présence  de  l’oxygène.  Enfin  Cavendish  en 
établit  la  véritable  constitution  en  réalisant  sa  synthèse  par 
l’action  de  l’étincelle  électrique  sur  l’air  humide  (1785)  et  Gay- 
Lussac  en  fit  connaître  la  composition  exacte  en  1816. 

L’acide  azotique  se  produit  lorsqu’on  fait  passer  l’étincelle 
électrique  dans  l’air  humide;  avec  l’air  sec,  il  se  forme  une  petite 
quantité  de  peroxyde  d’azote.  Si  l’on  opère  en  présence  d’une  so- 
lution alcaline,  il  se  forme  un  azotate  (Cavendish).  L’acide  azotique 
prend  aussi  naissance  lorsque  l’on  fait  détoner  un  mélange  d’air 
et  d’hydrogène  et  si  l’on  opère  dans  un  eudiomètre  à mercure,  la 
surface  du  mercure  se  recouvre  de  petits  cristaux  d’azotate  de 
mercure  (Bunsen).  On  constate  aussi  sa  formation  lorsqu’on  fait 
brûler  un  jet  d’hydrogène  dans  un  flacon  plein  d’air  ou  bien  un 
jet  de  gaz  ammoniac  dans  l’oxygène.  La  production  d’acide  azo- 
tique et  des  produits  inférieurs  d’oxydation  de  l’azote  est  surtout 
abondante  lorsqu’on  dirige  un  courant  de  gaz  ammoniac  mélangé 
d’oxygène  à travers  un  tube  de  verre  contenant  de  la  mousse 
de  platine  chauffée  à 300°.  L’ozone  oxyde  aussi  directement  l’am- 
moniaque. 
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L acide  azotique,  uni  à l’ammoniaque,  se  rencontre  dans  les 


atmosphérique. 

388.  Nitrification.  — L’acide  azotique  ne  se  rencontre  pas 
dans  la  nature  à 1 état  de  liberté,  par  contre  les  azotates  sont 
très  répandus  et  prennent  naissance  d’une  manière  continue  dans 
certaines  circonstances.  Leur  production  porte  le  nom  de  nitrifica- 
tion et  résulte  de  l’oxydation  de  l’ammoniaque  ou  des  matières 
organiques  azotées  au  contact  de  l’air,  en  présence  de  composés 
alcalins  et  d’un  corps  poreux,  le  composé  alcalin  est  généralement 
le  carbonate  de  calcium.  L’humidité  est  indispensable  au  phéno- 
mène. C’est  ainsi  qu’il  se  forme  de  l’azotate  de  calcium  à la  sur- 
face des  murs  qui  avoisinent  les  écuries  ou  en  général  qui  sont 
exposés  à des  émanations  ammoniacales  ; dans  ce  cas,  le  revête- 
ment calcaire  du  mur  fonctionne  comme  alcali  et  comme  corps 
poreux;  l’azotate  formé  apparaît  en  efflorescences  blanches. 

On  provoquait  autrefois  la  production  de  ce  sel  dans  les 
nitrières  artificielles  (voir  Azotate  de  potassium).  L’évaporation 
dans  les  pays  chauds  est  également  une  cause  de  nitrification 
qui  s’ajoute  à la  précédente;  elle  donne  naissance,  comme  l’a 
fait  voir  Schœnbein,  à de  l’azotite  d’ammonium;  ce  sel,  rencon- 
trant dans  le  sol  des  carbonates  alcalins  ou  alcalino-terreux,  se 
transforme  en  azotites  correspondants,  que  l’action  oxydante  de 
l'air  convertit  ensuite  en  azotates.  Telle  serait,  au  moins  en 
partie,  l’origine  des  dépôts  considérables  de  salpêtre  qu’on  ren- 
contre aux  Indes,  en  Chine,  en  Egypte  pendant  la  saison  sèche, 
après  la  période  des  pluies.  Les  dépôts  d’azotate  de  sodium  au 
Pérou  et  au  Chili  doivent  pourtant  avoir  une  origine  différente. 

Aux  conditions  ci-dessus  qui  déterminent  la  nitrification,  s’en 
joint  une  autre,  sans  doute  la  plus  importante,  c’est  la  présence 
d’un  ferment  particulier,  ainsi  que  l’ont  montré  récemment 
MM.  Schlœsing  et  Müntz.  Ce  ferment  est  un  organisme  aérobie 
présentant  la  forme  et  l’aspect  des  germes  de  bactéries  (corpus- 
cules brillants  de  M.  Pasteur)  ; il  se  reproduit  par  bourgeon- 
nement et  a été  nommé  micrococcus  punctiforme.  La  tempéra- 
ture la  plus  favorable  à la  fermentation  nitrique  est  voisine  de 
37°  ; cette  fermentation  est  nulle  à 0°,  très  lente  au-dessous  de  lo° 
et  s’arrête  vers  50°.  Une  température  de  100"  tue  le  ferment  nitri- 
que, une  lumière  intense  diminue  également  son  activité.  Les 
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substances  antiseptiques  le  détruisent,  ainsi  qu’une  privation  pro- 
longée d’oxygène  ou  le  développement  simultané  d’autres  orga- 
nismes tels  que  les  mucédinées. 

L’air  est  très  pauvre  en  ferment  nitrique,  qui  se  rencontre  de 
préférence  dans  le  terreau,  la  terre  arable,  les  eaux  de  rivière,  etc. 
La  terre  arable  est  le  siège  d’une  nitrification  énergique  qüi  a 
pour  effet  de  rendre  assimilable  aux  végétaux  l’azote  des  ma- 
tières organiques  que  renferme  le  sol,  mais  qui  occasionne  en  même 
temps  une  perte  d'azote  puisque  les  nitrates  ne  sont  pas  retenus 
parla  terre  et  sont  entraînés  par  les  eaux  pluviales. 

La  fermentation  nitrique  peut  s’accomplir  dans  des  liquides 
suffisamment  aérés,  aussi  bien  que  dans  le  sol,  ce  qui  montre 
que  la  porosité  ne  joue  pas  le  rôle  qu’on  lui  a prêté  pendant  long- 
temps. On  peut  provoquer  la  nitrification  dans  des  milieux  stéri- 
lisés, c’est-à-dire  privés  d’autres  ferments,  en  y introduisant  un 
peu  de  terreau. 

En  chauffant  une  eau  d’égout  à 110°  pour  y détruire  tout  fer- 
ment, puis  en  y introduisant  après  refroidissement  un  peu  de 
terreau  et  en  y faisant  passer  un  courant  d’air,  il  s’y  produit  des 
nitrates  après  quelques  jours  et  on  y reconnaît  au  microscope  la 
présence  du  ferment  nitrique  (1). 

C’est  à un  phénomène  de  ce  genre  qu'il  faudrait,  selon  M.  Muntz, 
attribuer  la  production  du  nitre  du  Pérou,  qui  serait  formé  par 
l’action  du  chlorure  de  sodium  sur  de  l’azotate  de  calcium  dù  à 
la  fermentation  nitrique. 

Le  suc  de  beaucoup  de  végétaux  renferme  des  azotates.  Il  y 
a aussi,  d’après  M.  Bence-Jones,  formation  continue  d’acide  azoti- 
que dans  l’organisme  animal. 

389.  Préparation.  — On  prépare  l’acide  azotique  dans  les 
laboratoires  en  décomposant  un  azotate  par  l’acide  sulfurique 
concentré,  dans  une  cornue  en  verre  dont  le  col  s’engage  librement 
dans  un  ballon  récipient  refroidi  par  un  filet  d’eau.  C’est  généra- 
lement l’azotate  de  sodium  que  l’on  emploie. 

Pour  85  parties  de  ce  sel,  on  emploie  98  parties  d’acide  sulfu- 
rique. La  réaction  est  représentée  par  l’équation  : 

(1)  Il  est  curieux  de  rapprocher  ces  remarquables  résultats  de  MM.  Schlœsing  et 
Müntz  de  l’opinion  que  se  faisait  Glauber  de  la  nitrification.  « Le  nitre,  dit-il,  peut 
être  ensemencé  et  cultivé  ; une  petite  quantité  peut  servir  de  ferment  à une  immense 
étendue  de  terrain,  de  même  que  la  levure  de  bière  peut  faire  fermenter  une 
quantité  prodigieuse  de  pâte.  » 
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Àz03Na  + SOfil2  = S O'*  II  Na  H-  Az03H. 

Il  faudrait  101  parties  d’azotate  potassique  pour  obtenir  la 
même  quantité  d’acide  azotique. 

Théoriquement,  1 molécule  d’acide  sulfurique  devrait  décom- 
poser 2 molécules  d'azotate  de  sodium,  mais  dans  les  conditions 
de  Émpérature  où  Ton  opère,  la  réaction  cesse  lorsqu’il  s’est  formé 
du  sulfate  acide  de  sodium;  ce  sel  ne  réagit  sur  l’azotate  de  so- 
dium qu’à  une  température  plus  élevée,  qui  entraîne  alors  la 
décomposition  d’une  partie  de  l’acide  azotique  mis  en  liberté  : 

Az03Na  + SO*NaH  = SCùNa2  + Az03ll . 

En  chauffant  le  mélange,  l’azotate  fond  et  il  se  dégage  des 
vapeurs  rouges  provenant  de  la  décomposition  d’une  petite  quan- 
tité d’acide  azotique  au  contact  d’un  grand  excès  d'acide  sulfuri- 
que qui  lui  enlève  les  éléments  de  l’eau.  Quand  le  mélange  est 
devenu  homogène,  ces  vapeurs  rouges  disparaissent  et  l’acide 
azotique  distille.  La  fin  de  l'opération  est  aussi  marquée  par  la 
production  de  vapeurs  rouges  dues  à la  décomposition  de  l’acide 
azotique  par  une  surélévation  de  température  nécessaire  pour 
maintenir  le  sulfate  acide  en  fusion. 


Fig.  131. 


Dans  l’industrie,  la  réaction  s’effectue  dans  des  chaudières  en 
fonte  pouvant  contenir  jusqu’à  1200  kilogrammes  de  mélange; 
les  vapeurs  d’acide  azotique  sont  dirigées  par  des  tubes  en  grès 
dans  des  touries  bitubulécs  en  grès  contenant  une  petite  quantité 
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d’eau,  lorsqu’on  ne  cherche  pas  à avoir  de  l'acide  azotique  au 
maximum  de  concentration. 

Généralement  on  emploie  de  l’acide  sulfurique  h 62°,  ou  meme 
à 56°  B"  (l’acide  concentré  marque  66°)  et  on  emploie  plus  d’azotate 
que  celui  qui  est  nécessaire  pour  produire  le  sulfate  acide  ; par 
exemple  3 molécules  d’azotate  pour  2 molécules  d’acide.  Dans  ce 
cas,  une  partie  de  l’acide  azotique  se  décompose  en  oxygène  et 
peroxyde  d’azote;  celui-ci  est  retenu  par  l’eau  de  la  première 
tourie.  Une  colonne  de  coke  arrosée  d’eau  termine  la  série  des 
appareils  condensateurs  de  manière  à dissoudre  les  vapeurs 
échappées  à la  condensation. 

L’acide  azotique  ainsi  obtenu  n’est  pas  pur  ; il  contient  de 
l'acide  sulfurique  entraîné  et  de  l’acide  chlorhydrique,  le  nitre 
employé  renfermant  toujours  du  chlorure.  Pour  le  purifier,  on  le 
distille  en  y ajoutant  un  peu  d’azotate  de  plomb  en  poudre,  qui 
transforme  l’acide  sulfurique  en  sulfate  de  plomb  et  l’acide  chlor- 
hydrique en  chlorure.  On  néglige  les  premières  portions  distillées 
et  on  ne  pousse  pas  la  distillation  jusqu’au  bout.  Pour  priver 
l’acide  azotique  des  vapeurs  nitreuses  qu’il  tient  en  dissolution 
et  qui  le  colorent  en  jaune,  on  le  chauffe  et  on  y fait  passer  un 
courant  de  gaz  carbonique  sec  qui  les  entraîne. 

390.  Propriétés.  — L’acide  azotique  le  plus  concentré  est 
connu  sous  le  nom  d’acide  fumant  ou  d’acide  monohydraté  (dans 
la  théorie  dualistique).  C’est  un  liquide  incolore  quand  il  est 
tout  à fait  pur,  mais  qui  jaunit  rapidement  à la  lumière,  une  petite 
portion  se  décomposant  en  peroxyde  d’azote,  oxygène  et  eau.  11 
répand  des  fumées  blanches  à l’air.  Il  se  congèle  à — 47°  et 
bout  à 86°.  Sa  densité  à 0°  est  égale  à 1,559  (J.  Kolb). 

Lorsqu’on  distille  l’acide  azotique,  il  se  décompose  en  par- 
tie et  se  colore  en  jaune  rouge  par  du  peroxyde  d’azote.  Après 
distillation  des  trois  quarts,  le  résidu  est  de  nouveau  in- 
colore et  est  formé  d’acide  plus  aqueux.  Le  point  d’ébullition 
s’élève  alors  et  l’acide  restant  devient  de  plus  en  plus  faible. 
Einalement  le  point  d’ébullition  s’arrête  à 120°5  et  l’acide  qui 
passe  renferme,  ainsi  que  le  résidu,  68  p.  100  d’acide  réel  ÂzOaII; 
cette  composition  varie  du  reste  un  peu  suivant  la  pression 
(Roscoe),  comme  cela  a lieu  pour  la  solution  d’acide  chlor- 
hydrique. La  concentration  de  l’acide  ainsi  obtenu  correspond 
à peu  près  à un  hydrate  2Az03lI.3IF0  ( acide  quadrihydraté 
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Az-08.4II-0).  Cet  hydrate  bout,  sous  la  pression  ordinaire  à 123° 
II  renferme  70  0/0  AzOMI,  d’après  Dalton.  Il  se  produit  non 
seulement  lorsqu  on  distille  l'acide  fumant,  mais  aussi  lorsqu’on 
distille  un  acide  plus  faible.  Dans  ce  cas,  il  passe  d’abord  de  l’eau, 
avec  un  peu  d acide  et  la  température  s’élève  peu  à peu  à 123°, 

température  à laquelle  passe  alors  sans  décomposition  tout  l’acide 
hydraté. 

L’hydrate  2Az0aIL3H20  a pour  densité  1,42,  il  est  incolore. 
On  a encore  signalé  d’autres  hydrates.  L’un  2Az0aILH20  (ou 
Az“07IL,  correspondant  à l'acide  pyrophosphorique),  qui  bout  à 
121°et  qui  a pour  densité  1,484;  un  autre  bout  à 123°  et  renferme 
4Az03H.7H20;  densité  = 1,405  (Millon). 

L acide  azotique  s’échauffe  par  son  mélange  avec  l’eau;  il  se 
produit  une  contraction  qui  présente  un  maximum  pour  le  mé- 
lange de  3 molécules  d’eau  avec  1 molécule  d’acide;  elle  est  alors 
de  8,75  p.  100. 

Le  tableau  suivant  indique,  d’après  M.  J.  Kolb,  la  densité  des 
mélanges  d’acide  et  d’eau  : 


100  p.  de  mélange 

Densité 

Densité 

contiennent. 

â 0°. 

à 15°. 

100  p.  Az03H 

1,559 

1,530 

90  — 

1,522 

1,495 

80  — 

1 ,484 

1,460 

70  - (1) 

1,444 

1,423 

60 

1,393 

1,374 

53,80—  (2) 

1,358 

1,359 

50  — 

1,334 

1,317 

40  — 

1,267 

1,251 

30  — 

1 ,200 

1,185 

20  — 

1,132 

1,120 

13  — 

1,085 

1,077 

7,2  - 

1,050 

1,045 

4 — 

1,026 

1,022 

La  densité  de  l’acide  azotique  commercial  [eau-forte]  varie  entre 
1,37  et  1,42. 

La  chaleur  décompose,  comme  on  l’a  vu,  l’acide  azotique  en  eau, 
peroxyde  d’azote  et  oxygène  ; par  le  refroidissement  des  produits 
de  décomposition,  il  y a reproduction  partielle  d’acide  azotique. 
La  décomposition  est  totale  à 260°  (Carius). 

(1)  Hydrate  2Az03H.3Hs0. 

(2)  Hydrate  Az03II.3H20;  maximum  de  contraction. 
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391.  Composition  de  l’acide  azotique.  — Si  l’on  met  en 
présence  du  bioxyde  d azote  avec  un  excès  d oxygéné  et  de  l eau, 
on  remarque  que  4 volumes  de  bioxyde  (qui  sont  formes  de 
2 volumes  d’oxvgène  et  de  2 volumes  d’azote)  absorbent  3 vo- 
lûmes  d’oxvg'ène  pour  ne  donner  que  de  l’acide  azotique. 

L’acide  azotique,  supposé  anhydre,  renferme  donc  5 volumes 
d’oxygène  pour  2 volumes  d’azote  (Gay-Lussac). 

392.  Réactions  chimiques.  — L’acide  azotique  est  un 
agent  oxydant  énergique;  tous  les  corps  oxydables  le  décom- 
posent en  le  faisant  passer  à un  degré  inférieur  d’oxvdation,  ou 
même  en  mettant  l’azote  en  liberté,  h' hydrogène  décompose 
l’acide  azotique  sous  l’influence  de  la  chaleur  d’après  l’équation  : 

2Az03H  H-  5II2  = Az2  + 6H20. 

Si  l’on  dirige  du  gaz  hydrogène  entraînant  des  vapeurs  d’acide 
azotique  à travers  un  tube  contenant  de  la  mousse  de  platine 
légèrement  chauffée,  celle-ci  est  portée  au  rouge  et  il  y a formation 
d’eau  et  d’ammoniaque  : 

Az03H  + 8H  = 3H20  + AzH3. 

Cette  réaction  est  aussi  déterminée  par  l’hydrogène  naissant  : 
si  l’on  ajoute  de  l’acide  azotique  à un  mélange  de  zinc  et  d’acide 
sulfurique  étendu,  le  dégagement  d’hydrogène  se  ralentit  ou  s’ar- 
rête et  l'on  constate  facilement  la  présence  du  sulfate  d’ammonium 
dans  la  dissolution. 

Le  charbon  incandescent  brûle  énergiquement  lorsqu’on  le 
plonge  en  partie  dans  l’acide  azotique.  On  détermine  la  même  com- 
bustion lorsqu’on  verse  de  l'acide  azotique  fumant  sur  du  charbon 
de  bois  en  poudre  et  préalablement  chauffé. 

Le  phosphore  ordinaire  décompose  l’acide  azotique  concentré 
ou  même  ordinaire  avec  une  grande  violence,  il  agit  plus  dou- 
cement sur  l’acide  étendu  et  se  transforme  en  acide  phosphorique. 
Le  soufre,  l’iode,  l’arsenic  sont  de  même  convertis  en  acides  sul- 
furique, iodique,  arsénique;  ces  acides  se  produisent  aussi  lors- 
qu’on traite  les  degrés  inférieurs  d’oxydation  des  mêmes  métal- 
loïdes par  l’acide  azotique. 

Le  bioxyde  d'azote  réduit  l’acide  azotique;  si  celui-ci  est  con- 
centré, il  se  produit  du  peroxyde  d’azote  qui  le  colore  en  brun  ou 
en  jaune  2AzOaII  H-  AzO  = 3AzOâ  + IPO.  Un  acide  de  1,3  de  den- 
sité est  réduit  à l’état  d’acide  azoteux,  qui  le  colore  en  bleu. 
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Action  des  métaux.  — Sauf  l’or,  le  platine  et  les  métaux  de  ce 
groupe,  tous  les  métaux  décomposent  l’acide  azotique,  mais 
dans  des  conditions  assez  variables  de  concentration  et  de  tempé- 
rature. Le  produit  de  la  décomposition  est  généralement  le  bioxyde 
d’azote;  dans  certaines  conditions,  il  y a formation  de  protoxyde 
d’azote  ou  d’azote  libre. 

Le  potassium,  le  sodium,  le  zinc  sontles  seuls  métaux  attaquant 
à froid  1 acide  azotique  fumant.  Le  cuivre  le  décompose  à chaud 
et  dans  ce  cas  le  bioxyde  d’azote  est  mélangé  d’azote. 

L acide  ordinaire,  de  1,42  de  densité,  est  énergiquement  décom- 
posé par  le  fer,  le  cuivre,  1 argent,  le  mercure,  1 é tain , l’antimoine, 
le  bismuth;  ces  trois  derniers  métaux  n’agissent  que  lentement  à 
froid  et  leur  action  est  plus  énergique  sur  un  acide  plus  étendu. 
Un  semblable  acide  au  contraire  est  décomposé  moins  facilement 
parle  cuivre,  l’argent,  le  mercure,  et  il  faut  alors  aider  la  réaction 
en  élevant  la  température  ou  par  l’addition  d’un  peu  d’acide 
azoteux  ou  d’un  azotite. 

Tous  ces  métaux  sont  transformés  en  azotates,  sauf  l’étain  et 
1 antimoine,  qui  donnent  des  oxydes  acides,  insolubles  dans  l’acide 
azotique. 

Le  fer,  qui  agit  énergiquement  sur  l’acide  ordinaire,  de  1,42  de 
densité,  tandis  q.u'il  est  sans  action  sur  l’acide  fumant,  éprouve 
après  avoir  subi  le  contact  de  ce  dernier  une  inertie  particulière  à 
l’égard  de  l’acide  ordinaire.  Il  ne  le  décompose  plus;  on  dit  qu’il 
est  devenu  passif  (voir  Fer).  Cet  état  de  passivité  que  Faraday 
attribuait  à une  couche  d’oxyde  est  plutôt  dû  à une  gaine  gazeuse 
de  bioxyde  d’azote  qui  isole  le  métal  de  l’acide.  Le  contact  d’un 
métal  plus  attaquable,  comme  le  cuivre,  fait  cesser  la  passivité. 
On  arrive  au  même  résultat  par  toute  cause  pouvant  rompre 
l’équilibre  de  la  couche  gazeuse,  par  exemple  en  faisant  le  vide 
au-dessus  de  l’acide  contenant  le  fer  passif;  l'attaque  se  produit 
immédiatement  (Yaren ne). 

Les  produits  de  réduction  par  un  même  métal  varient  comme 
nous  l’avons  dit  avec  la  concentration  de  l'acide.  Ainsi  le  zinc,  qui 
décompose  un  acide  concentré  avec  dégagement  de  bioxyde 
d’azote,  agit  sur  un  acide  plus  étendu  (I  volume  d’acide  et  2 vo- 
lumes d’eau)  en  produisant  du  protoxyde  d’azote  et  même  de 
l’azote. 

En  outre,  l’action  du  zinc,  comme  celle  du  fer,  sur  l’acide  azo- 
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tique  donne  toujours  naissance  à de  l’ammoniaque,  qui  reste  en 
dissolution.  Ces  diverses  réactions  sont  exprimées  par  les  équations 
suivantes,  dans  lesquelles  on  ne  tient  pas  compte  de  l’eau  de 
dilution  : 

3Zn  + 8Az03II  = 3(Àz03)2Zn  +2AzO  4-  4H20 
4Zn  H-  10AzO3H  = 4(Az03)2Zn  + Az20  4-  5H20 
5Zn4- 12Az03H  — 5(Az03)2Zti4-  Az2  4-6H20 
4Zn  4-  9Az03H  = 4(Az03)2Zn  4- AzlI3  4-  3H20 

Action  de  l’acide  sulfureux.  — L'acide  sulfureux  réduit  l’acide 
azotique  à l’état  de  peroxyde  d’azote  et  se  transforme  lui-même 
en  acide  sulfurique  : 

S024-2Az020H  = S02(0H)24-Az204. 


393.  Action  sur  les  matières  organiques.  — L’acide 
azotique  fumant  agit  quelquefois  avec  une  grande  violence  sur  les 
matières  organiques,  par  exemple  sur  l’essence  de  térébenthine  ; 
celle-ci  prend  feu  et  il  se  dégage  des  torrents  de  vapeurs  nitreuses. 
La  paille,  la  sciure  de  bois  imprégnées  d’acide  azotique  peuvent 
aussi  prendre  feu  spontanément.  Dans  d’autres  cas,  cette  action 
est  beaucoup  plus  calme  et  donne  lieu  à une  réaction  régulière,  qui 
a pour  effet  d’introduire  dans  la  molécule  organique  un  groupe- 
ment nitryle  (AzO2)  qui  se  substitue  à 1 atome  d’hydrogène. 

CffP.H  4-  AzO2. OH  ±=  CqpfAzO2)  4r  H20 

Benzine.  Nitrobcnzine. 

L’acide  picrique  est  du  phénol  trinitré;  il  est  jaune  et  doué  d’un 
pouvoir  colorant  intense. 

Il  transforme  de  même,  sans  modification  bien  apparente,  la 
cellulose  (coton)  en  trinitro-cellulose  (fulmi-coton),  La  plupart  de 
ces  dérivés  sont  explosibles  et  détonent  ou  déflagrent  avec  plus 
ou  moins  de  violence  sous  l’influence  de  la  chaleur. 

Il  corrode  profondément  la  peau  en  la  colorant  en  jaune. 

L'acide  azotique  ordinaire  agit  avec  beaucoup  moins  d’énergie 
et  peut  donner  lieu  à des  produits  réguliers  d’oxydation.  Il  trans- 
forme les  aldéhydes  en  acides.  Souvent  l’action  est  beaucoup  plus 
profonde  et  donne  naissance  à de  l'acide  oxalique;  c’est  ce  qui  a 
lieu  pour  l’amidon,  la  glucose,  etc.,  et  dans  ces  actions  il  se  dégage 
des  vapeurs  nitreuses.  Comme  l’acide  fumant,  il  colore  la  peau 
en  jaune  et  désorganise  rapidement  les  tissus.  C’est  un  poison 
corrosif  violent. 
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Un  acide  azotique  plus  étendu  agit  le  plus  souvent  comme  agent 
oxydant  modéré.  Cette  action  se  manifeste  surtout  avec  l’indigo, 
qui  est;  décoloré,  et  cette  réaction  est  souvent  utilisée  pour  caracté- 
riser l’acide  azotique  (397). 

394.  Eau  régale.  — On  a donné  ce  nom  au  mélange  d’acide 
chlorhydrique  et  d acide  azotique,  en  raison  de  la  propriété  qu’il 
possède  de  dissoudre  l’or,  le  roi  des  métaux.  Cette  propriété  était 
connue  des  alchimistes  arabes,  qui  préparaient  l’eau  régale  en  dis- 
tillent un  mélange  de  sel  ammoniac,  de  mtre  et  d’acide  sulfurique. 

Ni  l’acide  chlorhydrique  ni  l’acide  azotique  seuls  ne  peuvent 
dissoudre  l’or  ou  le  platine.  Si  leurmélange  possède  cette  propriété, 
cela  tient  à ce  qu’il  y a production  de  chlore  libre  : 

2Az03H  -+-  2HC1  = Az204  + Cl2  -f-  2H20. 

Le  mélange  le  plus  fréquemment  employé  renferme  2 volumes 
d’acide  chlorhydrique  concentré  et  1 volume  d’acide  azotique  or- 
dinaire. Abandonné  à lui-même,  ce  mélange  se  colore  peu  à peu 
en  jaune,  ce  qui  se  produit  immédiatement  quand  on  le  chauffe. 
Indépendamment  de  la  réaction  principale  qui  fournit  le  chlore,  il 
s’en  produit  de  secondaires  qui  donnent  naissance  au  chlorure  de 
nitrosyle  AzOCl  et  au  chlorure  de  nitryle  AztUCl,  qui  n’exercent 
aucune  action  chlorurante  sur  les  métaux. 

On  obtient  aussi  une  eau  régale,  mais  plus  faible,  en  dissolvant 
du  chlorure  de  sodium  dans  l’acide  azotique  ou  de  l’azotate  de 
sodium  dans  l’acide  chlorhydrique. 

395.  Applications  de  l’acide  azotique.  — Les  emplois  de 
l’acide  azotique  sont  nombreux.  Fumant,  il  sert  à la  préparation 
des  dérivés  nitrés  explosifs,  tels  que  l’acide  picrique,  le  fulmi-co- 
ton,  la  nitroglycérine,  ainsi  que  des  dérivés  nitrés  aromatiques 
(nitrobenzine,  par  exemple),  qui  servent  de  point  de  départ  pour  la 
fabrication  des  matières  colorantes  artificielles. 

L’acide  ordinaire  ou  plus  étendu  est  employé  pour  ledérochage 
du  cuivre,  du  bronze  et  du  laiton,  ainsi  que  pour  la  gravure  sur 
cuivre.  A cet  effet  la  plaque  est  recouverte  d’un  vernis  et  entou- 
rée d’un  bourrelet  de  cire.  On  trace  sur  le  vernis  les  traits  à’graver, 
puis  on  verse  sur  la  plaque  une  couche  d’acide  azotique  étendu 
(■ eau-forte ) qu’on  laisse  jusqu'à  ce  que  l’on  estime  qu’il  a suffisam- 
ment mordu.  On  enlève  ensuite  le  vernis  à l’aide  de  l’essence  de 
térébenthine. 
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L’acide  azotique  sert  encore  à la  préparation  d’un  grand  nombre 
d’azotates,  tels  que  ceux  de  plomb,  d’argent,  de  mercure,  de  ba- 
ryum, de  strontium,  etc.  ; ces  derniers  sont  employés  dans  la 
pyrotechnie. 

396.  Azotates.  — L’acide  azotique  est  un  acide  monobasique 
et  les  azotates  normaux  ont  pour  composition  Az03M';  (Az03)2M"  ; 
(Az08)3Mw;  (Az03)6(M2)VI.  En  outre  de  ces  azotates  normaux,  on 
connaît  un  certain  nombre  de  sels  basiques  qu’on  peut  faire  dé- 
river de  P acide  ortho-azotique  inconnu  AzOIP,  correspondant 
à l’acide  phospliorique.  Tels  sont  les  azotates  basiques  de  plomb 
AzCPHPb"  (Az04)2Pb3,  le  sous-azotate  de  bismuth  AzCPBi";  les 
azotates  mercureux  et  mer  citrique  basiques  AzOlH(IIg2)//  et 


(AzO^Hg"3. 

Les  azotates  normaux  sont  tous  solubles  dans  Peau;  ils  le  sont 
beaucoup  moins  dans  un  excès  d’acide  azotique  concentré;  les 
azotates  basiques  sont  insolubles  et  résultent  de  la  décomposition 
des  sels  normaux  correspondants  par  l’eau. 

On  prépare  les  azotates  par  l’action  de  l’acide  azotique  sur  les 
métaux,  leurs  oxydes  ou  leurs  carbonates.  On  a vu  (388)  que  les 
azotates  alcalins  et  alcalino-terreux  se  forment  constamment  dans 
la  nature  ; l’azotate  de  potassium  ou  salpêtre  est  recueilli  directe- 
ment dans  les  Indes,  en  Chine,  à Ceylan.  Celui  de  sodium  (nitre 
cubique  ou  du  Chili)  forme  des  bancs  puissants  qui  s’étendent  sur 
une  grande  partie  du  Pérou  et  du  Chili.  C’est  aujourd’hui  la 
source  principale  de  l’acide  azotique  et  des  azotates. 

Les  azotates  neutres  sont  sans  action  sur  les  réactifs  colorés  ; 
leur  solution  possède,  en  général,  une  saveur  fraîche  et  salée.  Ils 
sont  crislallisables  et  un  grand  nombre  d’entre  eux  sont  exempts 
d’eau  de  cristallisation,  tels  sont  les  azotates  alcalins  et  alcalino- 
terreux,  ceux  de  plomb  et  d’argent.  Ils  sont  tous  décomposables 
par  la  chaleur  et  les  produits  de  la  décomposition  varient  avec  la 
température  et  avec  la  nature  du  métal.  Les  azotates  alcalins  fon- 
dent et  se  transforment  d’abord  en  azotites  qui  se  décomposent 
ensuite  eux-mêmes  en  azote,  oxygène  et  oxyde  alcalin.  Les  azo- 
tates de  baryum  et  de  plomb  donnent  du  peroxyde  d’azote,  de 
l’oxygène  et  un  résidu  d’oxyde.  L’azotate  d’argent  laisse  un  résidu 
d’argent  métallique. 

Chauffés  avec  des  corps  oxydables,  ils  se  décomposent  souvent 
avec  violence,  comme  cela  a lieu  pour  la  poudre  à canon,  mélange 
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•le  salpêtre,  de  soufre  et  do  charbon.  C’est  pourquoi  les  azotates 
projetés  sur  un  charbon  ardent  fusent  vivement  et  en  activent  Ja 
combustion.  Il  sc  dégage  de  l’acide  carbonique  et  de  l’azote,  et  il 
reste  un  résidu  de  carbonate,  si  celui-ci  est  stable  à une  tempéra- 
ture élevée.  Chauffé  avec  du  soufre,  le  salpêtre  se  transforme  de 
même  en  sulfate  de  potassium  avec  dégagement  d’anhydride  sul- 
fui eux  et  d azote.  Les  sulfures  métalliques  subissent  la  même 
oxydation.  L’antimoine  est  transformé  en  antimoniate  de  potas- 
sium ; l’oxyde  de  chrome  en  ebromate,  etc. 

Les  azotates  sont  tous  décomposés  par  l’acide  sulfurique,  qui 
met  l’acide  azotique  en  liberté.  L’acide  chlorhydrique  forme  avec 
eux  une  eau  régale. 

397.  Recherche  de  l’acide  azotique  et  des  azotates. 

La  déflagration  des  azotates  sur  un  charbon  ardent  et  leur  décom- 
position par  l’action  de  l’acide  sulfurique,  même  à froid,  suffisent 
souvent  poui  caiacteiiser  les  azotates.  Cette  caractérisation  est 
plus  nette  si  l’acide  azotique  mis  en  liberté  par  l’acide  sulfurique 
rencontre  un  corps  susceptible  de  le  décomposer  avec  formation 
dt  bioxyde  d azote.  Si  1 on  chauffe  le  mélangé  avec  du  cuivre,  par 
exemple,  il  y a dégagement  de  bioxyde  d’azote  qui  se  manifeste 
par  la  couleur  et  l’odeur  des  vapeurs  nitreuses  formées  au  contact 


de  l’air.  Un  procédé  plus  sensible  consiste  à introduire  dans  le 
mélangé  du  sel  et  de  1 acide  sulfurique  en  cristal  de  sulfate  ferreux-, 
ce  sel  réduit  l’acide  azotique  et  le  bioxyde  d’azote,  se  portant  sui- 
te sel  en  excès,  le  colore  en  brun;  le  cristal  sera  dans  ce  cas 
entouré  d’une  zone  brune,  ou  seulement  rosée  si  l’azotate  est  en 
petite  quantité. 

L’acide  azotique  libre  décolore  l’indigo,  même  lorsqu’il  est 
dans  un  grand  état  de  dilution  ; dans  ce  cas,  il  faut  chauffer  le  mé- 
lange et  n’employer  qu’une  très  petite  quantité  de  sulfate  d’indigo. 
Pour  constater,  par  exemple,  la  présence  d’un  azotate  dans  une 
eau,  on  concentre  au  besoin  celle-ci  en  la  maintenant  légèrement 
alcaline,  puis  on  la  colore  par  une  goutte  de  sulfate  d’indigo  et 
on  la  mélange  de  son  volume  d’acide  sulfurique  concentré  pur' 
la  température  produite  par  ce  mélange  est  suffisante  pour  que 
l’indigo  soit  décoloré  par  l’acide  azotique  mis  en  liberté;  ce  pro- 
cédé est  très  sensible  (Boussingault). 

On  a vu  que  l’acide  azotique  ainsi  que  les  azotates  fournissent 
facilement  de  l’ammoniaque  sous  l’influence  des  agents  réduc- 
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tours  ; F ammoniaque  étant  très  facile  a caracteiiscr  pat  le  piocedé 
Nessler  (358),  on  conçoit  qu’il  soit  facile  de  caractériser  ainsi 
indirectement  l’acide  azotique.  Mais  il  faut  avoir  soin  de  s’assurer 
d’abord  de  l'absence  de  l’ammoniaque  dans  le  liquide  à examiner 
ou  de  l’expulser  totalement  par  une  ébullition  suffisante  avec 
un  alcali. 

L’agent  le  plus  sûr  pour  opérer  la  réduction  de  l'acide  azotique 
est  le  couple  zinc-cuivre  (1)  de  MM.  Gladstone  et  Tribe.  On  intro- 
duit le  zinc  cuivré  dans  le  liquide,  de  préférence  très  légèrement 
acidulé,  et  on  l’y  laisse  vingt-quatre  heures.  La  coloration  brune 
qu’y  produira  ensuite  le  réactif  de  Nessler  y démontrera  la 
présence  de  l’ammoniaque  provenant  de  la  réduction  de  l’acide 
azotique. 

On  peut  encore  faire  bouillir  la  liqueur  avec  de  la  potasse  et  de 
la  limaille  de  zinc  et  recueillir  l'ammoniaque  dans  de  l’acide 
chlorhydrique  étendu  (la  potasse  renfermant  très  souvent  des 
traces  d’azotate  ou  d’azotite,  il  faut  d’abord  s’assurer  de  l’absence 
de  ces  sels). 

La  brucine,  l’un  des  alcaloïdes  de  la  noix  vomique,  est  colorée 
en  rouge  par  l’acide  azotique;  cette  réaction  est  d’une  sensibi- 
lité telle  qu’elle  permet  de  reconnaître  la  présence  de  0gr,01  d’a- 
cide azotique  dans  1 litre  d’eau.  En  ajoutant  quelques  gouttes 
d’une  solution  étendue  de  sulfate  de  brucine  à une  eau  azotique, 
puis  un  peu  d’acide  sulfurique  concentré,  la  coloration  apparaît 
aussitôt.  Le  narcotine  se  comporte  d’une  manière  analogue. 

Une  solution  de  sulfate  d’aniline  additionnée  d’acide  sulfurique 
concentré  donne  avec  quelques  gouttes  du  liquide  à examiner  des 
stries  roses  ou  rouges,  suivant  la  richesse  du  liquide  en  acide 
azotique. 

La  cinchonamine , base  retirée  de  l’écorce  de  Remigia  jmrdieana 
qui  est  un  faux  quinquina,  donne  un  azotate  presque  insoluble  dans 
une  solution  acide;  elle  permet,  comme  l’ont  fait  voir  MM.  Arnaud 
et  Padé,  d’isoler  de  très  petites  quantités  d’acide  azotique.  Voici, 
par  exemple,  comment  on  peut  reconnaître  la  présence  d’un  azotate 
dans  le  suc  d’une  plante.  On  coupe  la  plante  en  tranches  qu’on 
introduit  dans  une  solution  de  1 gramme  de  cinchonamine  dans 


(1)  Pour  obtenir  le  couple  zinc-cuivre  nécessaire  à cet  usage,  il  suffit  de  plonger 
des  lames  de  zinc  dans  une  solutiou  étendue  de  sulfate  de  cuivre  puis  de  les  laver 
après  qu’elles  se  sont  recouvertes  d’une  couche  de  cuivre. 
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il  eau,  acidulée  d’acide  chlorhydrique;  la  présence  des  azo- 


tates sc  manifeste  par  la  production,  entre  les  cellules  de  la  plante, 
de  petits  cristaux  brillants  d’azotate  de  cinchonamine. 

La  plupart  des  réactions  ci-dessus  sont  applicables  à l’acide 
azoteux  comme  à 1 acide  azotique.  Pour  reconnaître  ce  dernier  à 
côté  de  1 acide  azoteux,  il  faut  d’abord  sc  débarrasser  de  celui-ci 
en  faisant  bouillir  le  liquide  à examiner  avec  de  l’acide  acétique, 
qui  décompose  les  azotites,  sans  toucher  aux  azotates. 

398.  Dosage  de  l’acide  azotique  et  des  azotates.  — 
L’acide  azotique  ne  formant  pas  de  sels  insolubles,  sauf  quelques 
sels  basiques,  ne  peut  être  dosé  par  précipitation  et  c’est  à des 
réactions  chimiques  qu’il  faut  avoir  recours,  en  déterminant  les 
produits  de  la  réaction.  Si  l’acide  azotique  est  libre,  il  convient  le 
plus  souvent  de  le  transformer  en  azotate  pour  décomposer  ensuite 
celui-ci. 

Lorsque  l’on  veut  doser  l’acide  azotique  dans  un  sel,  le  salpêtre 
par  exemple,  on  peut  calciner  le  sel  sec  avec  un  acide  fixe,  comme 
l’acide  borique  ; la  perte  de  poids  donne  l'acide  azotique,  mais  il 
faut  que  l’azotate  ne  soit  pas  mélangé  d'autres  sels  à acides 
volatils. 

Le  procédé  suivant,  dû  à Pelouze,  est  beaucoup  plus  générale- 
ment applicable.  Il  est  fondé  sur  la  réaction  du  chlorure  ferreux 
sur  les  azotates,  en  présence  de  l’acide  chlorhydrique,  qui  donne 
naissance  à du  bioxyde  d’azote  et  à du  chlorure  ferrique: 


6FeCl2  + 8HC1  + 2Az03Iv  = 2KGI  + 4H20  + 2AzO  + 3Fe2Cl6. 


On  peut,  comme  l’a  recommandé  M.  Schlœsing,  recueillir  le 
bioxyde  d’azote,  mesurer  le  volume  dégagé  et  en  déduire  l’acide 
azotique,  ce  qui  nécessite  l’emploi  d’un  appareil  assez  compliqué. 
Il  est  plus  expéditif  de  déterminer  la  quantité  de  chlorure  ferrique 
formé,  ce  qui  a lieu  à l'aide  d’une  dissolution  titrée  de  permanga- 
nate de  potassium.  Ce  réactif  est  décoloré  par  les  sels  ferreux  el 
n’est  pas  modifié  par  les  sels  ferriques.  Si  donc  on  connaît  la  quan- 
tité de  fer  tenue  en  dissolution  et  qui  décolorerait  un  volume  connu 
de  permanganate  titré,  puis  que  l’on  détermine  la  quantité  de  ce 
réactif  qui  est  décolorée  après  l’action  de  l'azotate,  on  pourra,  de 
la  différence  entre  ces  deux  quantités,  déduire  laproportion  d'azo- 
tate d’après  l’équation  ci-dessus. 

Dans  un  ballon,  muni  d’un  tube  effilé  pour  se  mettre  à l'abri  de 
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l’air  atmosphérique,  ou  traversé  par  un  courant  d'hydrogène,  on 
dissout  1 gramme  de  fd  de  clavecin  dans  50  centimètres  cubes 
d’acide  chlorhydrique  concentré  et  pur;  quand  tout  le  fer  est  dis- 
sous, à l'état  de  chlorure  ferreux,  on  y ajoute  0gr,607  de  salpêtre 
ou  une  quantité  équivalente  d'un  autre  azotate  ; cette  quantité  est 
celle  qu'il  faudrait  pour  produire  la  réaction  intégrale.  Après 
quelque  temps  d'ébullition,  tout  l'azotate  est  décomposé,  ce  qui  se 
reconnaît  tà  la  disparition  de  la  teinte  brune.  On  étend  ensuite 
la  liqueur  à 1 litre  avec  de  l'eau  purgée  d’air,  puis  on  y ajoute, 
après  refroidissement  complet  à l’abri  de  l'air,  la  solution  titrée  de 
permanganate.  On  connaîtra  ainsi  la  quantité  de  fer  existant 
encore  en  dissolution  à l’état  de  sel  ferreux.  En  déduisant  cette 
quantité  de  1 gramme  de  fer  employé,  on  obtient  celle  qui  corres- 
pond au  fer  à l’état  de  chlorure  ferrique  et,  par  suite,  à l'azotate 
(3  molécules  de  chlorure  ferrique  ou  6 atomes  de  fer  correspon- 
dent à 2 molécules  d’azotate). 

Ce  procédé  n'est  pas  applicable  au  dosage  de  petites  quantités 
d’azotates.  11  vaut  mieux  dans  ce  cas  transformer  ce  sel  en  ammo- 
niaque par  le  couple  zinc-cuivre  ou  par  un  autre  réducteur  et 
doser  l’ammoniaque  par  un  des  procédés  que  nous  avons  signalés 
(358).  A chaque  molécule  d’ammoniaque  = 17  correspond  1 mo- 
lécule d’acide  azotique  Az03II  = 63. 

ANHYDRIDE  PERAZOTIQUE.  — Az2Oe(?). 

399.  Ce  composé  se  forme,  comme  l’a  fait  voir  M.  Berthelot, 
lorsqu’on  fait  éclater  l’étincelle  d’induction  dans  un  mélange 
d’oxygène  et  de  peroxyde  d’azote  en  vapeur,  mais  il  est  très  ins- 
table et  tend  à se  décomposer  de  nouveau  en  oxygène  et  per- 
oxyde d’azote.  MM.  Ilautefeuille  et  Chappuis  l'ont  obtenu  en  sou- 
mettant l’air  à l’action  de  l’eflluve.  Il  se  forme  dans  ce  cas  en  même 
temps  que  l’ozone  et  sa  formation  atteint  un  maximum.  A ce 
moment,  il  tend  à se  dédoubler  en  peroxyde  d’azote  et  oxygène, 
en  même  temps  que  l’ozone  disparaît. 

L’anhydride  perazotique  est  incolore,  mais  caractérisé  par  un 
spectre  d’absorption  composé  de  bandes  plus  ou  moins  obscures 
dont  les  plus  caractéristiques  sont  situées  dans  le  rouge  et  dans 
l’orangé  (X=668  à 655  et  628  à 625).  Refroidi  à — 23°,  il  se 
condense  en  une  poudre  cristalline  blanche,  très  volatile.  Pour 
établir  sa  composition,  MM.  Ilautefeuille  et  Chappuis  ont  fait 
I.  — Chimie  minérale.  33 
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absorber  le  mélange  par  l’acide  sulfurique  et  ont  analysé  l’air  res- 
tant en  même  temps  qu’ils  ont  mesuré  la  contraction  quand  le 
maximum  était  atteint. 

SULFURE  D’AZOTE.  — AzS. 

400.  La  sulfure  d’azote,  qui  correspond  au  bioxyde  d’azote,  a 
été  découvert  par  Soubeyran  et  sa  composition  a été  établie  par 
Forclos  et  Gélis.  Il  se  produit  lorsqu’on  fait  passer  un  courant 
de  gaz  ammoniac  à travers  une  solution  de  chlorure  de  soufre 
dans  le  sulfure  de  carbone  : 

3 S Cl2  + 8AzH3  = 2AzS  -+-S  + 6AzH*Cl 

ou  lorsqu’on  traite  le  chlorure  de  tbionyle  par  l’ammoniaque. 

C’est  une  poudre  jaune,  qui  cristallise  dans  le  sulfure  de  carbone 
en  prismes  orthorhombiques  orangés  et  transparents.  Chauffé  à 
120°,  il  devient  plus  foncé  et  dégage  des  vapeurs  très  irritantes. 
Il  se  sublime  vers  135°  en  petits  cristaux  rougeâtres.  A 158°  il 
commence  à fondre  en  dégageant  des  gaz,  puis  fait  explosion  à 
160°  avec  production  de  lumière.  Il  détone  aussi  sous  le  choc. 

Le  sulfure  d’azote  est  insoluble  dans  l’eau,  à peine  soluble  dans 
l'alcool,  l’éther,  l’essence  de  térébenthine,  soluble  dans  le  chloro- 
forme et  très  soluble  dans  le  sulfure  de  carbone.  Cette  solution 
se  décompose  rapidement  en  produisant  du  sulfure  de  cyanogène. 

Le  sulfure  d’azote  se  combine  au  bicblorure  de  soufre.  Si  celui- 
ci  est  en  excès  il  se  forme  soit  un  composé  rouge  CPS, 2 AzS, 
altérable  à l’air,  soit  un  beau  corps  jaune,  inaltérable  à l’air  et  ren- 
fermant CPS,3AzS  (Fordos  et  Gélis).  Avec  le  protochlorure  de 
soufre  S2CP,  le  sulfure  d’azote  fournit  un  composé  cristallin  jaune 
d’or,  S*Az8Cl,  très  peu  soluble  en  général,  sauf  dans  le  chlorure 
de  tbionyle  bouillant,  d’où  il  se  dépose  en  aiguilles  brunâtres 
(Demarçay). 

401.  Chlorure  de  thionitrosyle  AzSCl.  — M.  Demarçay  l'a  ob- 
tenu en  faisant  passer  un  courant  de  chlore  dans  une  solution  chlo- 
roformique de  sulfure  d’azote.  Il  se  dépose  en  prismes  d'un  jaune 
pâle  qui  s’altèrent  à l'air  humide  en  noircissant.  La  chaleur  les 
décompose  en  azote  et  chlorure  de  soufre.  En  présence  d’un  excès 
de  sulfure  d’azote,  il  s’y  combine  en  donnant  de  longues  aiguilles 
d’un  rouge  de  cuivre,  très  altérables  à l’air  humide  et  dont  l'odeur 
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rappelle  à la  fois  celle  de  l’essence  de  moutarde  et  celle  du  chlo- 
rure de  soufre. 

402.  Séléniure  d’azote  AzSe.  — Il  se  produit  par  l’action 
de  l’ammoniaque  sur  le  tétrachlorure  de  sélénium.  C’est  une  masse 
orangée  détonant  à 200°  ou  par  le  frottement. 

PHOSPHORE.  — P = 30,96. 

Dens.  vap.  6 1 , S '2  ; (observée  = 62,8)  ; P.  at.  = 30, 9G;  P.  mol.  Pv  = 123,84. 

403.  Historique.  État  naturel.  — Le  phosphore  a été 
découvert  par  Brandt,  alchimiste  de  Hambourg,  en  1669,  qui  tint 
secret  le  procédé  qu’il  avait  employé  pour  l’obtenir.  Ce  fut  en  vain 
que  Ivunckel,  célèbre  alchimiste,  né  en  1630  à Rendsbourg,  tenta 
des  démarches  auprès  de  Brandt  pour  avoir  communication  de 
son  procédé;  mais  sachant  que  ce  dernier  avait  retiré  le  phos- 
pliore  de  l’urine,  il  ne  tarda  pas  à faire  la  même  découverte,  mais 
ne  voulut  pas,  de  son  côté,  la  divulguer  de  peur  de  donner  lieu 
à des  accidents  ; il  la  communiqua  néanmoins  à plusieurs  savants, 
notamment  à Homberg,  qui  fit  connaître  le  procédé  à l’Académie 
des  Sciences  en  1698.  A la  même  époque,  Boyle  en  Angleterre 
arriva  au  même  résultat  que  Ivunckel,  aussi  après  avoir  vainement 
tenté  des  démarches  auprès  de  Brandt  et  de  son  associé  Krafft. 

Le  procédé  consistait  à distiller  avec  du  sable  le  résidu  sec  de 
l’urine.  Le  phosphore  était  à cette  époque  un  objet  de  grande  cu- 
riosité et  d’une  grande  valeur  par  suite  du  faible  rendement  fourni 
par  le  traitement  de  l’urine.  Ce  ne  fut  qu’un  siècle  après  la  décou- 
verte du  phosphore,  en  1769,  que  Gahn  reconnut  que  les  os  ren- 
ferment du  phosphate  calcique  et  Scheele  fit  connaître  en  1771  le 
procédé,  encore  suivi  aujourd’hui  en  principe,  pour  en  retirer  le 
phosphore. 

On  ne  rencontre  le  phosphore  dans  la  nature  que  sous  forme  de 
phosphates,  surtout  de  phosphate  de  calcium,  qui  constitue  les 
80  centièmes  de  la  partie  minérale  des  os.  Ce  sel  est  contenu  dans 
les  terres  arables  et  joue  dans  la  nutrition  des  végétaux  un  rôle 
considérable.  Du  règne  végétal,  qui  l’assimile  grâce  à sa  solubi- 
lité dans  l’acide  carbonique,  il  passe  avec  les  aliments  dans  le 
règne  animal,  ou  son  rôle  est  non  moins  essentiel.  On  le  rencontre 
non  seulement  dans  les  os,  mais  encore  dans  le  sang  et  dans 
l’urine.  Cette  dernière  renferme  principalement  du  phosphate  dou- 
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ble  de  sodium  et  d’ammonium.  La  substance  cérébrale,  les  œufs, 
les  nerfs,  etc.,  renferment  du  phosphore  combiné  avec  de  la  ma- 
tière organique. 

On  trouve  dans  la  nature  des  amas  considérables  de  phosphate 
calcique,  constituant  soit  des  rognons  compactes,  soit  des  masses 
terreuses  ; on  leur  attribue  une  origine  animale  (phosphates  fos- 
siles, coprolithes,  phosphorite).  En  réalité,  le  phosphore,  à l’état  de 
phosphates,  est  un  des  corps  les  plus  répandus  et  les  plus  essentiels 
au  développement  des  végétaux  et  des  animaux,  même  les  plus 
inférieurs. 

On  a enfin  rencontré  du  phosphore  dans  les  météorites. 

404.  Extraction.  — Le  procédé  de  Scheele  consistait  à dis- 
soudre les  cendres  d’os  dans  l’acide  azotique  faible,  à précipiter 
la  chaux  par  l'acide  sulfurique,  à évoporer  la  solution  filtrée  et  à 
calciner  le  résidu  avec  du  charbon  en  poudre.  Nicolas  et  Pel- 
letier simplifièrent  ce  procédé  en  traitant  directement  les  cendres 
d’os  par  l'acide  sulfurique  étendu,  puis  Fourcroy  et  Yauquelin 
le  perfectionnèrent  dans  ses  détails,  après  avoir  montré  que  l’acide 
sulfurique  transforme  le  phosphate  des  os  en  un  phosphate  acide 
soluble  et  que  c’est  l’acide  phosphorique  que  ce  sel  renferme  en 
plus  du  phosphate  des  os  qui  est  ensuite  réduit  par  le  charbon. 

Voici  la  théorie  de  ce  procédé  : Il  existe  trois  phosphates  de 
calcium  : 1 q phosphate  tricalcique , dit  basique  (POl)2Ca3;  le  phos- 
phate dicalcique  (PO;)2Ca2II2  et  le  phosphate  monocalcique 
(POv)2CaH\  A ces  deux  derniers  correspondent  les  anhydrosels 
P207Ca2  ( pyrophosphate ) et  (P03)2Ca  ( métaphospliate ).  Le  sel  tri- 
calcique, qui  est  irréductible  par  le  charbon,  est  insoluble  dans 
l’eau;  traité  par  une  quantité  convenable  d’acide  sulfurique,  il 
est  converti  en  sel  monocalcique  : 

(PO;)2Ca3  + 2SO'’H2  ==2SO'Ca-f-(POl)2CaIil. 

Le  phosphate  monocalcique  étant  chauffé  au  rouge  est  converti 
en  métaphospliate  : 

(PCP)2CaHv  = (P03)2Ca  + 2H20. 

Enfin  ce  métaphosphate,  mélangé  intimement  avec  du  charbon, 
subit  au  rouge  vif  une  réduction  partielle  qui  met  en  liberté  les 
2/3  du  phosphore,  tandis  qu’il  y a régénération  de  phosphate 
tricalcique  : 

3(P03)2Ca  + 10C  = P*  + (P04)2Ca3  + 1 0CO. 

L’addition  de  sable  (silice)  au  mélange  permet  la  réduction  de 
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tout,  le  phosphore,  mais  seulement  à une  température  très  élevée, 
à laquelle  la  silice  enlève  la  chaux  au  phosphate  (Woehler)  : 

(PCP)2Ca3  + 3Si02  = 3Si03Ca  -f-  P205. 

En  présence  du  charbon,  l’anhydride  phosphorique  produit  est 
réduit  en  totalité.  L'on  arrive  au  même  résultat  si  l’on  soumet  le 
mélange  de  charbon  et  de  métaphosphate  à la  calcination  dans  un 
courant  de  gaz  chlorhydrique  (Cari-Montrant).  La  température 
très  élevée  que  nécessitent  ces  modifications  est  malheureu- 
sement un  obstacle  à leur  application  pratique. 

La  fabrication  du  phosphore  comprend  la  calcination  des  os; 
le  traitement  des  cendres  d’os  (qu'on  pourrait  remplacer  par  les 
phosphates  naturels)  par  l’acide  sulfurique  ; la  concentration  des 
solutions  du  phosphate  acide  et  l’incorporation  du  charbon;  la 
dessiccation  et  la  distillation  de  la  masse;  enfin  la  purification  du 
phosphore.  Les  cendres  d’os  renferment  environ  80  p.  100  de 
phosphate  tricalcique  et  20  p.  100  de  carbonate. 

L'incinération  des  os  se  fait  dans  des  fours  coulants;  une  fois  le 
four  allumé,  le  feu  s’entretient  par  la  combustion  de  la  matière 
organique  des  os;  on  fait  écouler  les  os  incinérés  par  le  bas  du 
four  et  on  charge  les  os  frais  par  le  haut.  On  réduit  ensuite  les  os 
calcinés,  qui  ont  conservé  leur  forme  primitive,  en  une  poudre 
grossière  qu’on  traite  par  l’acide  sulfurique  dans  de  grandes  cuves 
en  bois  doublé  de  plomb.  Pour  100  kilogrammes  de  cendres, 
on  emploie  115  à 120  kilogrammes  d’acide  sulfurique  tel  qu'il  sort 
des  chambres  et  marquant  50°  B".  On  arrose  les  cendres  avec  de 
l’eau  bouillante,  puis  on  fait  arriver  l'acide,  d’abord  en  petite 
quantité  jusqu’à  décomposition  complète  du  carbonate  calcique  qui 
accompagne  le  phosphate  et  qui  produit  au  début  une  vive  effer- 
vescence, puis  en  filet  continu  en  agitant  constamment  le  mélange. 
Après  24  heures  de  contact,  on  délaye  la  masse,  qui  est  très 
pâteuse,  dans  son  volume  d’eau  bouillante,  on  laisse  déposer,  on 
siphonne  le  liquide  clair  et  on  le  concentre  en  différentes  fois  de 
manière  à pouvoir  séparer  les  croûtes  de  sulfate  calcique  qui  se 
déposent.  Lorsqu’il  est  arrivé  à consistance  sirupeuse,  on  y mé- 
lange 25  p.  100  de  charbon  de  bois  en  grains  et  on  dessèche  le 
mélange  au  rouge  sombre;  pendant  cette  opération,  le  reste  de 
l’eau  se  dégage  ainsi  que  du  gaz  sulfureux,  provenant  de  l’action 
du  charbon  sur  l’excès  d’acide  sulfurique. 
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La  masse  calcinée  est  ensuite  introduite  dans  des  cornues  en 
S'i'ks  de  -50  centimètres  de  long-  sur  15  centimètres  de  diamètre, 
<[u  on  remplit  aux  3/4  et  qu’on  dispose  sui*  trois  étages  dans  un 
tour  à double  voûte,  dont  la  chaleur  perdue  est  employée  à lu  con- 
centration des  solutions  de  phosphate  acide.  Chaque  cornue  est 
munie  d’une  allonge  en  grès  s’engageant  dans  un  tube  collecteur 
a qui  amène  les  vapeurs  et  les  produits  condensés  dans  les  ré- 
servoirs b contenant  de  l’eau.  On  élève  peu  à peu  la  température 
des  cornues  au  rouge  vif. 
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Fig.  m. 


Fig.  133. 


La  masse  retenant  encore  de  l’eau,  celle-ci  se  dégage  en  même 
temps  que  ses  produits  de  décomposition  par  le  charbon  : hy- 
drogène, oxyde  de  carbone,  et  acide  carbonique.  Il  y a aussi 
production  d’hydrogène  phosphoré.  Tous  ces  gaz  s’échappent  des 
récipients  par  une  ouverture  latérale.  Il  faut  alors  porter  les 
cornues  jusqu’au  rouge  blanc;  il  continue  à se  dégager  du  gaz 
oxyde  de  carbone  en  même  temps  que  le  phosphore  distille  et  se 
condense  dans  les  récipients.  Une  semblable  distillation  dure 
48  heures  et  exige  une  surveillance  très  active. 

Le  phosphore  ainsi  obtenu  est  très  impur.  On  le  purifie  par  filtra- 
tion. Autrefois,  on  faisait  passer  le  phosphore  fondu  sous  l’eau  à tra- 
vers une  peau  de  chamois,  par  une  compression  suffisante  (lig.  133). 
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Cette  filtration  s’effectue  aujourd'hui  à travers  une  plaque  en  terre 
poreuse  formant  le  fond  d’un  cylindre  en  fonte  dans  lequel  on  in  tro- 
duit le  phosphore  brut  et  de  l’eau.  Le  haut  du  cylindre  est  fermé 
hermétiquement  par  un  couvercle  dans  lequel  s’engage  un  tube 
à vapeur.  La  plaque  poreuse  sépare  le  cylindre  d’un  entonnoir 
métallique  de  même  diamètre  qui  s’y  adapte  hermétiquement  et 
dont  la  douille  se  recourbe  et  est  terminée  par  un  robinet.  Le  tout 
est  engagé  dans  un  bain-marie,  sauf  l’extrémité  de  l’entonnoir 
avec  son  robinet.  En  ouvrant  ce  robinet,  qui  plonge  dans  de  l’eau 
à 50°,  et  en  faisant  arriver  un  jet  de  vapeur  à 2 atmosphères 
dans  le  cylindre,  on  force  le  phosphore  fondu  à traverser  la 
plaque  poreuse. 

La  purification  du  phosphore  peut  se  faire,  et  cela  d’une  ma- 
nière plus  complète,  en  le  distillant  dans  un  courant  d’hydrogène. 

Le  phosphore  livré  au  commerce  est  généralement  moulé  en 
baguettes.  Ce  mélange  se  fait  en  aspirant  dans  des  tubes  de  verre, 
légèrement  coniques,  du  phosphore  fondu  sous  l’eau,  bouchant 
avec  le  doigt  l’extrémité  du  tube  puis  plongeant  celui-ci  dans  l’eau 
froide.  Le  phosphore  en  se  solidifiant  éprouve  un  retrait  qui  per- 
met de  le  retirer  facilement  du  tube.  Cette  opération,  qu’on  est 
souvent  amené  à faire  dans  les  laboratoires,  est  généralement 
remplacée  industriellement  par  une  disposition  permettant  de  faire 
arriver  le  phosphore  fondu  dans  les  tubes  de  verre  disposés  hori- 
zontalement dans  une  cuve  d’eau  froide. 

Le  rendement  en  phosphore  est  à peu  près  de  9 p.  100  des 
cendres  d’os  employées.  Celles-ci  renferment  10  à 17  p.  100  de 
phosphore  et  devraient  en  donner  théoriquement  11  p.  100  en- 
viron. 

La  fabrication  du  phosphore  livré  aujourd’hui  à l’industrie  s’est 
presque  entièrement  concentrée  dans  deux  grandes  usines  ; celle 
de  MM.  Coignet  et  fils  à Lyon  et  celle  de  MM.  Albright  et  Wilson, 
à Oldburg,  près  de  Birmingham.  La  production  totale  en  1865 
était  de  270,000  kilogrammes.  Elle  est  aujourd’hui  beaucoup 
plus  considérable,  car,  d’après  E.  Kopp,  la  France  seule  a produit, 
en  1874,  1,200,000  kilogrammes  de  phosphore,  et  en  a employé 
elle-même  360, 000  kilogrammes  pour  la  fabrication  des  allumettes. 

405.  Propriétés  physiques.  — Le  phosphore  se  présente 
sous  diverses  modifications  allotropiques.  Le  phosphore  ordinaire , 
dont  nous  nous  occuperons  uniquement  pour  le  moment,  est  un 
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corps  solide,  mou  comme  la  cire  à la  température  ordinaire,  plus 
cassant  à froid.  On  peut  l’obtenir  en  poudre  en  le  fondant  sous 
1 eau  et  1 agitant  avec  celle-ci  pendant  le  refroidissement.  11  est 
(1  un  jaune  clair  et  translucide  quand  il  a été  récemment  fondu; 
dans  cet  état,  il  est  amorphe;  mais  quand  on  le  conserve  pendant 
quelque  temps  il  devient  mat  et  blanchâtre.  Cette  transformation, 
surtout  rapide  à la  lumière,  n’est  due  qu’à  une  structure  cristalline 
que  prend  peu  à peu  le  phosphore  : néanmoins,  le  concours  de 
l'air  dissous  dans  l’eau  paraît  nécessaire  à celte  transformation. 
Le  phosphore  possède  une  odeur  alliacée  particulière,  que  Schœn- 
bein  attribue  à l’ozone  qui  se  produit  autour  de  sa  surface. 

Le  phosphore  fond  à 44°, 3 (Desains)  en  un  liquide  ambré,  trans- 
lucide, très  réfringent,  qui  reste  facilement  en  surfusion,  même 
à la  température  ordinaire;  une  parcelle  de  phosphore  ajoutée  au 
phosphore  en  surfusion  à 30°  en  détermine  la  solidification  immé- 
diate avec  élévation  de  température  à’44°.  Il  bout  à 290°  en  donnant 
une  vapeur  incolore.  La  densité  de  cette  vapeur  prise  à 500°  (Du- 
mas, Mittscherlich)  et  à 1040°  (Deville  et  Troost)  est  constante  et 
égale  à 4,5-4,35  par  rapport  à l’air  soit  65  à 62,8  par  rapport  à 
l’hydrogène,  ce  qui  est  environ  le  double  du  poids  atomique.  La 
molécule  de  phosphore  (2  volumes  de  vapeur)  renferme  donc 
4 atomes  de  phosphore,  soit  P4. 

La  densité  du  phosphore  solide  est  1,83  à 10°;  celle  du  phos- 
phore liquide,  à 45°,  est  1,88  d’après  Y.  Régnault.  MM.  Gladstone 
et  Dale  ont  trouvé  1,763  pour  le  phosphore  en  surfusion  à 35°;  à 
cet  état  il  serait  donc  fortement  dilaté.  Le  phosphore  est  mauvais 
conducteur  de  la  chaleur  et  de  l’électricité. 

Le  spectre  de  l’étincelle  éclatant  dans  la  vapeur  de  phosphore 
est  composé  de  raies  peu  nombreuses,  dans  l’orangé  et  dans  le 
vert. 

Le  phosphore  possède  déjà  une  faible  tension  de  vapeur  à la 
température  ordinaire.  La  tension  est  de  0mm,ll  à 20°  et  3mm,4 
à 100°  (Joubert).  Dans  le  vide  cette  tension  est  beaucoup  plus 
considérable.  Si  on  introduit  du  phosphore  dans  un  tube  qu’on 
scelle  à la  lampe  après  l’avoir  purgé  d’air,  puis  qu'on  abandonne 
ce  tube  à lui-même  dans  l’obscurité,  il  émet  des  vapeurs  qui  se  con- 
densent lentement  en  petits  cristaux  qui  tapissent  les  parois  du  tube. 
Ces  cristaux,  qui  peuvent  atteindre  2 ou  3 millimètres  de  diamètre, 
sont  des  dodécaèdres  presque  incolores,  très  réfringents  et  réfié- 
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«hissant  la  lumière  à la  manière  du  diamant  (Lawr.  Smith).  On 
peut  aussi  enfermer  du  phosphore  dans  un  tube  plein  d'acide  car- 
bonique et  chauffer  la  partie  inférieure  du  tube  pendant  quelques 
jours  à 40°,  au  bain-marie  (Hermann  et  Maskelinc). 

Le  phosphore  est  insoluble  dans  l’eau.  L’eau  dans  laquelle  on 
conserve  le  phosphore  luit  cependant  lorsqu’on  l’agite  avec  de  l’air 
dans  l’obscurité  ; c’est  qu’elle  tient  en  suspension  des  parcelles  de 
phosphore  qui  se  sont  détachées  de  la  surface  par  suite  d’une 
corrosion  déterminée  par  l’air  dissous  dans  l’eau. 

Il  est  un  peu  soluble  dans  l’éther,  les  huiles  fixes  et  essentielles, 
labenzine,  le  pétrole,  l’acide  acétique  ; beaucoup  plus  dans  le  chlo- 
rure de  soufre  et  dans  le  tri  chlorure  de  phosphore;  mais  surtout 
dans  le  sulfure  de  carbone  qui  en  prend  jusqu’à  18  fois  son  poids. 
Cette  solution,  abandonnée  à l’évaporation  lente,  abandonne  le 
phosphore  en  octaèdres  réguliers  ou  en  dodécaèdres  rhomboïdaux 
ressemblant  à ceux  obtenus  par  volatilisation  dans  le  vide. 

406.  Propriétés  chimiques.  — Le  phosphore  est  très 
inflammable;  il  prend  feu  à 60°,  température  voisine  de  son  point 
de  fusion.  Aussi  le  conserve-t-on  sous  l’eau  et  ne  faut-il  le  ma- 
nier qu’avec  précaution  au  contact  de  l’air.  Un  morceau  de  phos- 
phore qu’on  abandonne  à l’air  s'oxyde  lentement  et  cette  oxyda- 
tion est  accompagnée  d’un  dégagement  de  chaleur  qui  suffit  pour 
le  faire  fondre  après  quelque  temps  et  pour  l’enflammer.  Cette 
inflammation  est  plus  rapide  lorsqu’on  enveloppe  le  phosphore 
dans  du  coton,  qui  empêche  la  perte  de  chaleur  par  rayonnement. 
Elle  est  déterminée  par  un  léger  frottement.  Lorsque  le  phosphore 
est  très  divisé,  son  inflammation  à l’air  est  immédiate.  C’est  ce  qui 
a lieu  quand  on  fait  évaporer  une  solution  de  phosphore  dans  le 
sulfure  de  carbone  dont  on  a imprégné  une  feuille  de  papier  à filtrer. 
L’inflammation  se  produit  dès  que  le  liquide  est  évaporé. 

Par  son  oxydation  lente,  le  phosphore  émet  des  fumées  blan- 
ches qui  luisent  dans  l’obscurité;  c’est  ce  qui  lui  a valu  son  nom 
(de  (pwaçopcç,  porte-lumière);  il  se  produit  alors  de  l’anhydride 
phosphoreux.  Par  sa  combustion  vive,  qui  est  très  brillante  dans 
l’oxygène  pur,  il  se  produit  des  fumées  d’anhydride  phosphorique. 
La  chaleur  dégagée  par  la  combustion  vive  de  1 atome  de  phos- 
phore est  de  181cal,900. 

Nous  reviendrons  plus  loin  sur  le  phénomène  de  phosphores- 
cence qui  accompagne  la  combustion  lente  du  phosphore. 
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Le  phosphore  s'enflamme  spontanément  dans  Je  chlore  endormant 
des  chlorures  de  phosphore.  Jl  s’unit  au  brome  avec  une  extrême 
énerg  ie,  ainsi  qu  à 1 iode  légèrement  chauffé.  11  se  combine  au  soufre 
souvent  avec  explosion.  La  plupart  des  métaux , y compris  le  phi- 
line,  se  combinent  au  phosphore  à une  température  plus  ou  moins 
élevée. 


Le  phosphore  réduit  un  grand  nombre  d 'oxydes  métalliques : 
si  l’on  tasse  par  exemple  de  l’oxyde  de  cuivre  autour  d'un  bâton 
de  phosphore  et  qu’on  recouvre  le  tout  d’eau,  on  trouve  après 
quelques  semaines  le  phosphore  entouré  d’une  couche  de  cuivre. 
Il  agit  plus  rapidement  sur  les  solutions  métalliques.  Ainsi  il  réduit 
rapidement  les  sels  d’argent,  d’or,  de  platine,  de  cuivre.  Un  bâton 
de  phosphore  plongé  dans  une  solution  de  sulfate  de  cuivre  se 
trouve  bientôt  entouré  d’une  gaine  de  cuivre  métallique. 

L'eau  à 250°  est  décomposée  par  le  phosphore  avec  production 
d’hydrogène  phosphore  et  d’acide  phosphoreux 


3H20  + P2  PH3  H- P03H3.  • 


En  présence  des  acides  chlorhydrique,  bromhydrique,  iodhydri- 
que,  cette  action  s’exerce  à une  température  plus  basse;  avec 
l’acide  iodhydrique,  l’hydrogène  phosphoré  formé  produit  la  com- 
binaison PHI. 

Les  solutions  alcalines,  ainsi  que  la  chaux  et  la  baryte,  dissol- 
vent le  phosphore  ou  produisent  de  l’hydrogène  phosphoré  et  un 
bypophospliite  (ou  ses  produits  de  décomposition). 

L’acide  azotique  transforme  le  phosphore  en  acide  phospho- 
rique  et  cette  oxydation  est  très  violente  si  l’on  emploie  l’acide 
concentré.  Un  grand  nombre  d’acides  oxygénés  cèdent  au  phos- 
phore une  partie  de  leur  oxygène  ; il  en  est  ainsi  des  acides  iodique, 
sulfurique,  arsénique  et  même  phosphorique  ; ce  dernier  donne  à 
200°  avec  le  phosphore  de  l’acide  hypophosphoreux. 

407.  Phosphorescence.  — Ce  phénomène,  qui  est  corrélatif 
d’une  oxydation  lente  du  phosphore  et  de  la  production  d'ozone, 
présente  certaines  particularités  remarquables.  Il  est  accompagné 
de  fumées  blanches.  Ces  phénomènes  ne  s’observent  bien  que 
dans  l’obscurité. 

Le  phosphore  luit  dans  l’air  à la  température  ordinaire  à partir 
de  0°.  Mais,  chose  curieuse,  le  phénomène  ne  s'observe  pas  à basse 
température  dans  l’oxygène  pur,  sous  la  pression  ordinaire;  il  ne 
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se  manifeste  qu’à + 20°  et  est  bientôt,  suivi  de  l’inflammation  du 
phosphore.  Mais  si  Ton  vient  à diminuer  la  pression  de  l’oxygène 
en  la  ramenant  à ce  qu’elle  est  dans  l’air  atmosphérique,  le  phéno- 
mène apparaît  aussitôt.  On  arrive  à ce  résultat  soit  en  întiodui- 
sant  de  l'azote  ou  de  l’hydrogène  dans  le  tube  con  tenant  l’oxygène 
pur  et  le  phosphore,  soi  t en  raréfiant  l’oxygène. 

L’expérience  se  fait  en  introduisant  un  bâton  de  phosphore,  puis 
du  gaz  oxygène  dans  un  long  tube  fermé  par  un  bout  et  rempli  de 
mercure  sur  une  cuve  à mercure  profonde.  Si  le  niveau  du  mercure 
est  le  même  à l’extérieur  et  à l’intérieur  du  tube,  il  ne  se  produit 
aucune  lueur;  mais  si  l’on  vient  à soulever  le  tube,  le  gaz  qu’il 
renferme  se  raréfie  et  il  arrive  un  moment  où  les  lueurs  apparais- 
sent; c’est  lorsque  la  pression  de  l’oxygène  se  rapproche  de  1/5  de 
la  pression  atmosphérique. 

L’oxygène  est  indispensable  pour  que  la  phosphorescence  ait 
lieu.  Elle  ne  se  produit  pas  dans  le  vide  barométrique,  ni  dans 
l’azote,  l’hydrogène,  etc.  ; on  la  fait  apparaître  par  l’introduction 
d’un  peu  d’oxygène.  La  présence  de  certains  gaz  ou  vapeurs  dimi- 
nue ou  arrête  complètement  la  phosphorescence  dans  l’air  : 
l’éthylène,  l’hydrogène  sulfuré,  l’acide  sulfureux,  le  gaz  d’éclai- 
rage ; les  vapeurs  d’éther,  de  pétrole,  d’essence  de  térébenthine 
sont  dans  ce  cas. 

Il  est  à remarquer  que  les  corps  que  nous  venons  de  citer 
détruisent  ou  absorbent  l’ozone.  Or  nous  savons  qu’il  y a produc- 
tion d’ozone  dans  l’oxydation  lente  du  phosphore.  Il  faut  en  con- 
clure que  la  phosphorescence  est  liée  à la  présence  de  l’ozone.  En 
effet  si,  comme  l’a  fait  M.  Joubert,  on  introduit  un  peu  d’ozone 
dans  un  tube  contenant  du  phosphore  et  de  l’oxygène  pur  à la 
pression  ordinaire,  on  voit  les  lueurs  se  produire,  mais  seulement 
pendant  un  instant;  elles  cessent  quand  l’ozone  a été  consommé  par 
le  phosphore  et  ne  recommencent  que  par  l’introduction  d’une 
nouvelle  quantité  d’ozone. 

Il  est  indispensable,  pour  la  réussite  de  ces  expériences,  de  main- 
tenir le  tube  à basse  température,  par  des  affusions  d’éther,  par 
exemple,  et  de  le  soutenir  par  une  pince  et  non  avec  la  main. 


MODIFICATIONS  ALLOTROPIQUES  DU  PHOSPHORE. 

Le  phosphore  ordinaire  conservé  sous  l’eau  devient  blanc.  Mais 
ce  n’est  pas  là  une  véritable  modification  allotropique,  mais 
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■I»  passage  ,1e  l’état  vitreux  à l’état  cristallin.  On  a aussi  décrit 
■me  modification  noire  qui  s’obtient  par  la  trempe  du  phos- 
phore fondu  à 70».  Le  phosphore  noir  redevient  jaune  par  la 
fusion,  puis  de  nouveau  noir  à - 8*.  L’existence  de' cette  modifi- 
cation a été  contestée  et  on  a attribué  la  couleur  noire  à des 
impuretés;  à de  l’arsenic  d’après  Hitler,  à du  mercure  (Blondlol) 
a du  phosphore  rouge  (P.  Thénard). 

408.  Phosphore  rouge  ou  amorphe.  — Cette  importante 
modification  du  phosphore  prend  naissance  par  l’action  de  la  cha- 
eur  ou  de  la  lumière  sur  le  phosphore  ainsi  que  sous  l’influence 
d actions  chimiques  énergiques.  La  première  mention  qui  en  ait 
'•le  faite  est  due  à Emile  Kopp,  en  1844,  qui  avait  observé  sa 
formation  par  l’action  simultanée  de  l’iode  et  du  phosphore  sur 
alcool,  ainsi  que  son  inaltérabilité  à l’air  et  sa  transformation  en 
phosphore  ordinaire  par  la  distillation.  Mais  c’est  en  réalité  aux 
travaux  de  Schrœtter,  en  1845,  que  l’on  doit  une  connaissance 
pusexacle  de  ce  corps  qu’il  obtenait,  comme  on  le  fait  encore 
aujourd  hui  industriellement,  par  l’action  de  la  chaleur  sur  le 
phosphore  ordinaire. 

, Brodie  a S18nalé  la  production  de  phosphore  rouge  dans 
l’action  d’une  petite  quantité  d’iode  sur  le  phosphore  fondu  au 
fond  d’un  ballon  rempli  de  gaz  carbonique. 

Préparation.  C est  par  la  méthode  de  Schrœtter  qu’on  pré- 
pare le  plus  facilement  le  phosphore  rouge.  Pour  cela,  on  chauffe 
le  phosphore  à 230-250°  dans  une  cornue  traversée  par  un  cou- 
rant de  gaz  carbonique. 


Industriellement,  on  opère  dans  une  chaudière  en  fonte  a 
(fig.  133)  pouvant  contenir  200  à 250  kilogrammes  de  phosphore  et 
chauffée  par  un  feu  de  coke  dont  la  combustion  est  réglée  par  le 
robinet  b qui  augmente  ou  diminue  l’accès  de  l’air.  Le  couvercle 
de  la  chaudière  porte  un  tube  c par  lequel  se  dégage  au  début 
l’air  et  la  vapeur  d’eau,  puis  un  peu  de  vapeur  de  phosphore  qui 
brûle  à son  orifice;  la  température  est  indiquée  par  les  thermo- 
mètres t et  t'  placés  dans  des  étuis  ; la  tige  d sert  à nettoyer  le 
tube  e si  celui-ci  est  obstrué.  On  porte  peu  à peu  la  température 
du  phosphore  à 240°,  où  on  le  maintient  pendant  dix  jours  envi- 
ron. Après  refroidissement,  on  détache  le  phosphore  solide  et 
on  le  broie  sous  l’eau. 

Le  phosphore  rouge  brut  renferme  toujours  du  phosphore  or- 
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dinaire.  Pour  l'on  débarrasser,  on  lo  traite  par  le  sulfure  de  car- 
bone* qui  ne  dissout  que  le  phosphore  ordinaire,  puis  1 on  distille 
la  solution  obtenue  pour  récupérer  le  phosphore  et  le  sulfure  de 
carbone  ; niais  cette  operation  est  assez  dangereuse  et  il  vaut 
mieux  éliminer  le  phosphore  ordinaire  en  traitant  le  phosphore 
rouge  brut  par  une  lessive  de  soude  bouillante  qui  laisse  le  phos- 
phore rouge.  Enfin,  une  exposition  à l’air  du  phosphore  rouge 
brut,  maintenu  humide,  le 
débarrasse  aussi  du  phos- 
phore ordinaire  qui  se 
transforme  peu  à peu  en 
acides  phosphoreux  et  plios- 
phorique.  On  achève  le  trai- 
tement parmi  lavage  à l'eau. 

La  transformation  du 
phosphore  ordinaire  en 
phosphore  rouge  par  la  cha- 
leur ne  peut  pas  être  com- 
plète ; elle  est  limitée  par  la 
transformation  inverse  ; c'est 
ce  qu'ont  très  bien  établi  les 
travaux  de  M.  Lemoine  e( 
de  MM.  Troost  et  Haute- 
feuille.  Lorsque  le  phosphore 
est  soumis  en  vase  clos  à 
l’action  de  la  chaleur,  une 
partie  du  phosphore  rouge  produit  résulte  de  la  transformation  du 
phosphore  ordinaire  liquide;  une  autre  partie  de  la  transformation 
du  phosphore  en  vapeur.  Cette  vapeur  acquiert  d’abord  une  ten- 
sion maxima , dépendant  de  la  température.  Mais  peu  à peu  cette 
tension  diminue  par  la  transformation  du  phosphore  ordinaire  et 
arrive  à une  valeur  minima , que  MM.  Troost  et  Hautefeuille 
nomment  tension  de  transformation.  A partir  de  ce  moment  la 
tranformation  cesse.  Si  Ton  opérait  de  même  en  partant  du  phos- 
phore rouge,  la  tension,  nulle  d’abord,  irait  en  croissant  jusqu’à 
la  même  valeur,  c’est-à-dire  jusqu’à  la  limite  ou  tension  de  trans- 
formation. Ces  savants  ont  mesuré  la  tension  maxima  de  la 
vapeur  de  phosphore  et  sa  tension  de  transformation  pour  diverses 
températures.  Voici  les  résultats  obtenus  : 
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La  transformation  du  phosphore  ordinaire  en  phosphore  rouge 
est  accompagnée  d’une  élévation  de  température.  En  chauffant  du 
phosphore  dans  un  tube  purgé  d’air  et  scellé,  à la  température  du 
soufre  bouillant,  M.  Hittorff  a pu  observer  une  température  du. 
phosphore  supérieure  de  75°  cà  la  température  extérieure.  La 
chaleur  de  transformation  est  de  19cal,200  (Troost  et  Hautefeuille). 

409.  Phosphore  métallique  cristallisé.  — Le  phosphore 
transformé  à une  température  très  élevée  en  vase  clos  possède 
des  caractères  très  différents  de  celui  obtenu  entre  250  et  500°.  Tan- 
dis que  celui-ci  est  amorphe , le  phosphore  préparé  à 530"  ou  580°  est 
en  petits  cristaux  ; M.  Hittorff  l'a  nommé  phosphore  métallique  cris- 
tallisé. Pour  préparer  cette  modification  on  profite  de  la  solubilité 
du  phosphore  dans  le  plomb  fondu.  On  remplit  un  tube  en  verre  fort 
au  quart  avec  du  plomb  et  le  reste  avec  du  phosphore,  après  l'avoir 
rempli  de  gaz  carbonique  ; on  le  scelle  ensuite  à la  lampe  ; on  l’in- 
troduit dans  un  tube  en  fer  en  remplissant  l’espace  annulaire  avec 
de  la  magnésie,  puis  on  chauffe  le  tout  sur  une  grille  à gaz  pen- 
dant 8 à 10  heures.  Après  le  refroidissement,  on  trouve  le  plomb 
recouvert  de  lamelles  cristallines,  d'un  jaune  rouge  par  transpa- 
rence; le  plomb  est  en  outre  parsemé  de  cristaux  qu’on  peut  isoler 
en  le  traitant  par  l'acide  azotique  étendu.  Ces  derniers  cristaux 
sont  d’un  violet  noir  et  sont  formés  de  rhomboèdres  voisins  du  cube 
(Hittorff). 

Le  phosphore  cristallisé  se  produit  quand  on  chauffe  sous 
pression  le  phosphore  amorphe  à 580°  (Troost  et  Hautefeuille). 

410.  Propriétés  du  phosphore  amorphe  et  du  phosphore  cris- 
tallisé. — Le  phosphore  rouge  ou  amorphe  diffère  beaucoup  par  ses 
propriétés  physiques  et  chimiques  du  phosphore  ordinaire.  Il  se 
présente  en  masses  compactes  d’un  rouge  brun,  à cassure  con- 
choïde,  donnant  une  poudre  brun  chocolat.  Dans  le  premier  cas, 
il  n’est  pas  pur  et  contient  du  phosphore  ordinaire,  aussi  est-il 
bon  de  le  conserver  sous  l’eau.  Le  phosphore  rouge  en  poudre 
livré  au  commerce  est  purifié,  mais  renferme  quelquefois  encore 
un  peu  de  phosphore  ordinaire  ; c’est  pourquoi  il  est  hygromé- 
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trique  et  prend  une  réaction  acide  par  suite  de  la  formation  des 
acides  du  phosphore. 

La  densité  du  phosphore  rouge  amorphe  est  plus  forte  que 
celle  du  phosphore  ordinaire,  et  égale  à 1,94  ; celle  du  phosphore 
métallique  est  de  2,34.  La  chaleur  spécifique  est  plus  faible  pour  le 
phosphore  modifié.  Celui-ci,  surtout  le  phosphore  métallique,  est 
conducteur  de  l'électricité. 

D’après  Schrœtter  le  phosphore  rouge  fond  à 250°.  Si  on  le 
chauffe  sous  la  pression  ordinaire  il  commence  à se  convertir  en 
phosphore  ordinaire  à 200°  et  cette  transformation  inverse  s’effectue 
complètement  au  point  d’ébullition  du  phosphore  ordinaire.  Le 
phosphore  métallique  ne  se  transforme  qu’à  358°  en  phosphore 
ordinaire. 

Les  affinités  du  phosphore  sont  considérablement  affaiblies  dans 
le  phosphore  rouge.  Celui-ci  n'est  pas  phosphorescent  et  ne  s en- 
flamme à l'air  qu'à  la  température  de  260°.  Il  est  attaqué  avec  beau- 
coup moins  d’énergie  par  l’acide  azotique;  il  ne  s’enflamme  pas 
spontanément  dans  le  chlore  et  se  combine  beaucoup  plus  tran- 
quillement au  brome,  à l'iode,  au  soufre.  Il  agit  sur  les  solutions 
métalliques  comme  le  phosphore  ordinaire.  Il  n'est  pas  dissous 
par  les  solutions  alcalines  faibles.  Il  est  tout  à fait  insoluble  dans 
le  sulfure  de  carbone. 

Enfin,  il  est  inodore  et  tandis  que  le  phosphore  ordinaire  est  un 
des  poisons  les  plus  redoutables,  le  phosphore  rouge  s’il  est  pur 
peut  être  ingéré  en  grande  quantité  sans  amener  aucun  désordre 
et  se  retrouve  inaltéré  dans  les  déjections.  Cette  circonstance 
jointe  à l’inaltérabilité  à l’air  fait  préférer  le  phosphore  rouge  au 
phosphore  ordinaire  pour  la  fabrication  des  allumettes  et  il  serait 
à désirer  que  cette  substitution  devienne  absolument  générale. 

411.  Poids  atomique  du  phosphore.  Atomicité. — En 
déterminant  la  quantité  d’acide  phosphorique  fournie  par  l’oxy- 
dation du  phosphore,  on  est  arrivé  au  nombre  30,95  et  Dumas  en 
analysant  le  trichlorure  de  phosphore,  au  nombre  30,97.  Le 
nombre  usuel  est  31,0. 

Le  phosphore  est  triatomique  dans  l'hydrogène  phosphore,  les 
phosphines,  le  trichlorure  de  phosphore,  etc.  Il  est  au  contraire 
pentatomique  dans  le  pentachlorure,  l’oxyclilorure,  l’anhydride 
phosphorique,  etc.  Il  correspond  très  nettement  à l’azote. 

412.  Action  toxique  du  phosphore.  — Le  phosphore  est 
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un  poison  des  plus  énergiques.  Le  maniement  habituel  de' ce  corps 
et  la  respiration  de  ses  vapeurs  déterminent  fréquemment  une 


mortels  après  quelques  heures  lorsque  la  dose  est  élevée.  Dans  ce 
cas,  il  provoque  des  douleurs  très  vives,  des  vomissements,  des 
convulsions  suivies  d’un  état  comateux,  puis  de  la  mort. 


Avec  des  doses  plus  faibles,  quelques  centigrammes,  et  surtout 
lorsqu'il  est  très  divisé,  comme  dans  une  pâte  phospliorée  ou 
dissous  dans  une  huile,  il  exerce  une  action  beaucoup  plus  lente 
mais  presque  toujours  aussi  fatale.  Il  se  produit  d’abord  des  vo- 
missements et  des  douleurs  dans  la  région  épigastrique.  A cette 
période  succède  un  moment  de  rémission  qui  est  bientôt  suivi 
d autres  symptômes;  un  ictère  se  déclare  souvent  et  des  phéno- 
mènes de  dépression  se  manifestent  et  se  terminent  par  le  coma 
et  la  mort,  qui  ne  survient  qu’après  plusieurs  jours,  xl  côté  de 
ces  symptômes  il  faut  signaler  l’odeur  alliacée  de  l'haleine  du 
malade  et  une  couleur  jaunâtre  que  prend  la  peau. 

Dans  ces  empoisonnements,  on  ne  remarque  pas  d’ulcères  sur 
les  parois  de  l’estomac  et  des  intestins;  mais  une  certaine  dif- 
fluence du  sang  et  une  dégénérescence  graisseuse  du  foie,  du 
rein,  du  cœur  et  de  la  langue. 

L’action  toxique  du  phosphore  paraît  due  à son  affinité  pour 
l’oxygène  ; il  empêche  donc  ou  arrête  l’hématose  du  sang.  On  ne 
connaît  qu’un  antidote  du  phosphore,  qui  a été  indiqué  par  Per- 
sonne ; c’est  1 essence  de  térébenthine,  qui  enlève  au  phosphore  la 
propriété  de  s’unir  à l’oxygène  du  sang,  de  même  qu’elle  empêche 
sa  phosphorescence  et  son  oxydation  dans  un  espace  limité  d’air. 
Si  le  phosphore  rouge  est  sans  action  sur  l’économie,  cela  tient 
évidemment  à ce  qu’il  n’a  pas  d’affinité  pour  l’oxygène  à basse 
température. 

Le  phosphore  est  un  corps  dangereux  à manier  à l'air,  à cause 
de  sa  grande  inflammabilité.  Les  brûlures  qu’il  occasionne  sont  très 
douloureuses  et  souvent  très  profondes  ; pour  les  combattre,  on 
lave  la  plaie  avec  un  lait  de  magnésie  pour  saturer  les  acides 
provenant  de  l’oxydation  du  phosphore. 

413.  Recherche  du  phosphore  libre.  — Pour  caractériser  le 
phosphore,  principalement  dans  les  cas  d’empoisonnement,  on  a 
le  plus  souvent  recours  à la  propriété  qu’il  possède  de  luire  dans 
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l'obscurité  et  de  distiller  avec  la  vapeur  d’eau  (Mitscherlich).  On 
délaye  les  matières  suspectes  dans  l’eau  et  on  les  fait  bouillir 
dans  le  ballon  A (fige  135).  Les  vapeurs  dégagées  se  rendent  dans 
le  tube  G de  1 centimètre  de  diamètre,  qui  est  maintenu  froid  par 
le  manchon  dans  lequel  circule  le  courant  d’eau  froide.  Ce  tube 
étant  froid  renferme  toujours  de  l’air  et  si  la  vapeur  d’eau  en- 


traîne du  phosphore,  celui-ci  produira  dans  le  tube  des  fumées  et 
des  lueurs  très  visibles  dans  l’obscurité.  L’eau  qui  s’écoule  et  qui 
se  condense  dans  le  ballon  peut  renfermer  des  parcelles  de  phos- 
phore; dans  ce  cas,  elle  luit  quand  on  l’agite  avec  de  l’air.  Elle 
réduit  en  outre  l’azotate  d’argent,  ce  qui  aura  lieu  aussi  si  elle  ren- 
ferme de  l’acide  phosphoreux. 

L’azotate  d’argent  permet  de  caractériser  le  phosphore  en  va- 
peur; il  suffit  pour  cela  de  présenter  aux  vapeurs  une  feuille 
de  papier  imprégnée  de  ce  sel  qui  noircit  immédiatement.  Il  faut 
I.  — Chimie  minérale.  34 
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s’assurer  avec  une  feuille  à l’acétate  de  plomb  que  la  réaction 
n’est  pas  due  à l’hydrogène  sulfuré. 

On  peut  remplacer  l’appareil  ci-dessus,  dans  lequel  le  phos- 
phore tend  à s’oxyder,  par  la  disposition  suivante  : le  ballon  est 
relié  à un  réfrigérant  Liebig  et  traversé  par  un  courant  de  gaz 
carbonique,  qu’on  peut  aussi  produire  dans  le  ballon  lui -même  en 
y introduisant  du  marbre  et  de  l’acide  chlorhydrique.  Dans  ce  cas, 
on  n’observe  pas  les  lueurs  dans  le  tube,  le  phosphore  n’y  rencon- 
trant pas  d’air;  mais  ce  corps  se  réunit  complètement  dans  l’eau 
du  récipient  qui  possède  alors  les  caractères  signalés  plus  haut. 

Il  peut  se  faire  qu’après  un  empoisonnement  par  le  phosphore 
on  ne  retrouve  plus  celui-ci  à l’état  de  liberté,  mais  on  doit  alors 
rencontrer  de  l’acide  phosphoreux  dans  les  matières  suspectes.  Cet 
acide  est  réduit  dans  l’appareil  de  Marsh,  qui  sera  décrit  à l’oc- 
casion de  l’arsenic,  et  la  flamme  de  l’hydrogène  brûle  alors  avec 
une  flamme  verte,  qu’on  peut  caractériser  par  son  spectre  (deux 
raies  vertes),  et  qui,  si  le  phosphore  est  un  peu  abondant,  produit 
une  tache  rouge  sur  une  soucoupe  de  porcelaine  avec  laquelle 
on  écrase  la  flamme. 

Lorsqu’on  veut  constater  la  présence  du  phosphore  dans  un 
composé,  on  oxyde  celui-ci  par  l’acide  azotique,  puis  on  neutralise 
par  la  potasse;  ou  bien  on  le  fond  avec  du  salpêtre  et  on  constate 
la  présence  de  l’acide  phosphorique  dans  le  produit  de  l’oxy- 
dation. On  peut  faire  cette  constatation  en  chauffant  le  sel  obtenu 
avec  du  sodium  qui  transforme  le  phosphate  en  phosphure.  Ce 
dernier,  humecté  d’eau,  dégage  de  l’hydrogène  phosphoré  dont 
l’odeur  est  caractéristique. 

414.  Usages  du  phosphore.  — Presque  tout  le  phosphore 
fourni  par  l’industrie  est  employé  à la  fabrication  des  allumettes. 
Il  trouve  en  outre  un  emploi  fréquent  dans  les  opérations  de 
laboratoire  et  sert  à préparer,  avec  de  la  farine  et  des  matières 
grasses,  des  pâtes  phosphorées  employées  comme  mort-aux-rats. 

Allumettes  au  phosphore  ordinaire.  — L’usage  des  allu- 
mettes phosphorées  ne  remonte  guère  avant  1840,  et  leur  fa- 
brication a passé  par  bien  des  phases  avant  d'arriver  à la  per- 
fection relative  acquise  aujourd’hui.  Le  phosphore  doit  être  incor 
poré  à l’aide  d’un  épaississant  à un  composé  riche  en  oxygène 
en  même  temps  qu’à  des  substances  inertes.  Le  composé  oxydant 
était  d’abord  le  chlorate  de  potassium,  puis  le  salpêtre,  enfin  le 
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peroxyde  de  manganèse  ou  le  peroxyde  de  plomb,  comme  corps 
inerte  on  a employé  la  magnésie,  l'oxyde  de  fer,  le  sable  fin.  Ces 
substances  sont  réduites  en  pâte  avec  de  la  gélatine  ou  de  la 

gomme. 

Les  allumettes,  qui  sont  en  bois  de  tremble,  de  pleuplier  ou  de 
pin.  sont  d’abord  plongées  sur  une  longueur  de  quelques  milli- 
mètres dans  du  soufre  fondu,  puis  leur  extrémité  soufrée  est 
garnie  de  la  pâte  inflammable.  Il  ne  reste  plus  qu’à  sécher  ces 
allumettes  à l’air  puis  dans  une  étuve.  Voici  la  composition  d’une 


pâte  phosphorée  : 

Phosphore 3 parties. 

Bioxyde  de  plomh 2 

Sable  fin  el  smalt..., 2 

Gomme  du  Sénégal 3 


avec  assez  d’eau  pour  former  une  pâte  semi-fluide. 

On  remplace  fréquemment  le  soufre,  en  raison  de  l’odeur  suf- 
focante qu’il  répand  en  brûlant,  par  d’autres  matières  inflam- 
mables, la  stéarine  ou  la  paraffine.  On  incorpore  alors  à la  pâte 
inflammable  un  peu  de  chlorate  de  potassium  pour  obtenir  une 
température  plus  élevée  pendant  l’inflammation  du  phosphore. 
C’est  ce  que  l’on  fait  surtout  pour  les  allumettes-bougies  où  le 
bois  est  remplacé  par  une  mèche  de  coton. 

Allumettes  au  phosphore  amorphe.  — Les  graves  inconvé- 
nients qui  accompagnent  pour  les  ouvriers  le  maniement  du 
phosphore,  l’inflammabilité  facile  des  allumettes  ordinaires  et  les 
dangers  d’empoisonnement  qu’elles  présentent  ont  fait  songer  dès 
la  découverte  du  phosphore  rouge  à substituer  celui-ci  au  phos- 
phore ordinaire.  La  fabrication  du  phosphore  rouge  présente 
bien  sous  le  rapport  de  l’hygiène  une  partie  de  ces  inconvénients, 
mais  ils  sont  beaucoup  moindres. 

C’est  en  Suède  qu’ont  été  fabriquées  les  premières  allumettes 
au  phosphore  rouge  ou  amorphe.  Ces  allumettes  ne  renferment 
pas  elles-même  le  phosphore,  mais  leur  inflammation  a lieu  sur 
un  frottoir  recouvert  de  phosphore  amorphe,  mélangé  de  80  p. 
100  de  sulfure  d’antimoine  et  de  50  p.  100  de  gélatine.  La  pâte 
des  allumettes  est  formée  de  100  parties  de  chlorate  de  potassium 
et  40  parties  de  sulfure  d’antimoine,  agglutinés  par  20  p.  100  de 
gélatine.  On  y associe  souvent  du  minium  et  du  bichromate  de 
potassium. 
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On  est  arrivé  aujourd’hui  à fabriquer  des  allumettes  contenant 
elles-mêmes  le  phosphore  amorphe  et  n’ayant  par  conséquent  pas 
besoin  d’un  frottoir  particulier.  M.  Iiochstetter,  à Darmstadt,  a 
montré  qu  on  peut  par  le  mélange  de  ce  phosphore  avec  du  chlo- 
rate et  autres  composés  comburants  obtenir  des  allumettes  à divers 
degrés  d’inllammabilité. 

COMPOSÉS  HYDROGÉNÉS  DU  PHOSPHORE. 

On  connaît  plusieurs  combinaisons  du  phosphore  avec  l’hydro- 
gène. La  plus  importante  est  le  gaz  hydrogène  phosphoré  PH3, 
correspondant  à l’ammoniaque.  Les  autres  sont  : un  phosphure 
liquide  P2H4  et  un  phosphure  solide  P4H2. 

HYDROGÈNE  PHOSPHORÉ  GAZEUX.  - PH3  = 33,96. 

Densité  = 16,98;  Dens.  obs.  = 17,10. 

415.  Historique.  Ce  gaz  a été  découvert  par  Gengcmbre 
en  1783  et  obtenu  par  lui  en  faisant  bouillir  du  phosphore  avec 
de  la  potasse  ; il  est  caractérisé  par  son  inflammabilité  spontanée 
à l’air.  En  1790,  Pelletier  obtenait  un  gaz  très  analogue,  mais 
non  spontanément  inflammable  à la  température  ordinaire  en 
soumettant  l’acide  phosphoreux  à l’action  de  la  chaleur.  H.  Davy 
fit  voir  plus  tard  que  le  gaz  non  inflammable  est  comme  l'autre 
de  l’hydrogène  phosphoré.  La  seule  différence  entre  ces  deux 
gaz,  inappréciable  à l’analyse,  tient,  non  à une  isomérie  comme 
le  pensait  H.  Rose,  mais  à la  présence  du  phosphure  d'hydrogène 
liquide,  éminemment  inflammable,  qui  est  contenu  en  vapeur 
dans  l’hydrogène  phosphoré  spontanément  inflammable.  C’est  ce 
qu’à  démontré  P.  Thénard  en  1845. 

416.  Formation.  Préparation.  — Le  phosphore  s'unit 

directement  à l’hydrogène  naissant  dégagé  par  le  zinc  et  l’acide 
sulfurique  étendu  (Brœssler).  * 

L’hydrogène  phosphoré  se  forme  aussi  par  l’action  de  l'hydro- 
gène naissant  sur  les  acides  phosphoreux  et  hypophosphoreux 
(Wœhler). 

Il  se  produit  dans  la  putréfaction  des  matières  phosphorées  et 
c’est  à sa  production  qu'on  attribue  les  phénomènes  désignés  sous 
le  nom  de  feux-follets ; c'est  à lui  aussi  qu’est  due  en  partie 
l'odeur  des  poissons  pourris. 
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Il  se  produit  par  l'action  du  phosphore  sur  l’eau  à 250°  et  beau- 
coup plus  facilement  par  1 action  du  phosphoio  sut  la  potasse  ou 
la  chaux.  C'est  la  réaction  le  plus  souvent  utilisée  pour  préparer 
ce  gaz  et  qui  produit  en  même  temps  un  hypophosphite  : 

3Ca02H2  + 2P4  + 6I120  = 3(P02H2)2Ca  + 2P1I3. 

Les  phosphures  alcalins  et  alcanino-terreux  sont  décomposés 
par  l'eau  d'après  l’équation  théorique  : 

P2Ca3  + 6H20  = 3Ca02H2  + 2PH3. 

Cette  réaction  également  utilisée  donne,  comme  la  précédente, 
de  l’hydrogène  phosphoré  spontanément  inflammable. 

Le  gaz  non  inflammable  se  produit  lorsqu'on  chauffe  l’acide 
phosphoreux  ou  l'acide 
hypophosphoreux.  Le 
gaz  le  plus  pur  s’ob- 
tient enfin  en  décom- 
posant par  l’eau  sa 
combinaison  avec  l'a- 
cide iodhydrique. 

Préparation  par  la 

POTASSE  OU  LA  CHAUX. 

— On  chauffe  douce- 
ment dans  un  ballon, 
muni  d’un  tube  de  dé- 

Fig.  136. 

gagement,  du  phos- 
phore avec  de  la  potasse  ou  de  la  soude  concentrée.  Celle-ci  doit 
. remplir  presque  toute  la  capacité  du  ballon  auquel  on  n’adapte  le 
tube  de  dégagement  que  lorsque  l’oxygène  a été  complètement 
expulsé  ou  absorbé  par  les  premières  bulles  de  gaz  (fig.  136).  Sans 
cette  précaution,  on  s’exposerait  à des  explosions.  Dans  cette 
réaction,  comme  dans  celle  de  la  chaux,  il  se  forme  en  même  temps 
de  l’hypophosphite  P02H2K;  mais  ce  sel  est  décomposé  par  la  po- 
tasse avec  dégagement  d’hydrogène  : 

P02H2K  + 2KHO  = P04K3  + H4 

et  l'hydrogène  phosphoré  est  très  impur. 

Celte  réaction  secondaire  est  très  faible  avec  la  chaux.  Pour 
opérer  avec  cette  dernière  on  fait  des  boulettes  de  chaux  ren- 
fermant dans  leur  intérieur  des  fragments  de  phosphore  et  on 
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remplit  le  ballon  avec  de  la  chaux  éteinte.  On  bien  on  emploie 
simplement  une  bouillie  épaisse  de  cliaux  et  des  fragments  de 
phosphore,  puis  l’on  procède  comme  avec  la  potasse. 

Préparation  par  le  phosphore  de  calcium.  — L’appareil  que  l’on 
emploie  est  un  flaçon  à deux  tubulures  dont  l’une  porte  le  tube  de 
dégagement  et  l’autre  un  tube  à grande  section  plongeant  jus- 
qu’au fond  du  flacon  et  par  lequel  on  introduit  peu  à peu  le 
phosphure  de  calcium;  on  le  ferme  après  chaque  addition  par  un 
bouchon  (fig.  137).  Le  flacon  Lubulé  renferme  de  l’eau  froide  ou 
tiède  et  doit  en  être  presque  complètement  rempli  pour  diminuer 
la  quantité  d’air;  on  peut  aussi  expulser  celui-ci  par  un  courant 
de  gaz  carbonique. 


En  remplaçant  l’eau  par  l’acide  chlorhydrique  concentré  le  gaz 
produit  n’est  pas  spontanément  inflammable. 

Le  phosphure  de  calcium  employé  pour  ces  expériences  n’a  pas 
une  composition  constante;  outre  le  phosphure  de  calcium,  il 
renferme  de  l’hypophosphite  et  du  phosphate  ainsi  que  de  la  chaux 
en  excès.  Le  phosphure  de  calcium  qu’il  renferme  ne  se  décompose 
pas  nettement  d après  l’équation  citée  plus  haut  et  il  y a toujours 
production  d’hydrogène. 

On  prépare  ce  phosphure  de  calcium  en  faisant  passer  de  la 
vapeur  de  phosphore  sur  des  bâtons  de  chaux,  provenant  de  la 
calcination  de  la  craie  ou  sur  la  craie  elle-même  à une  tempé- 
rature élevée.  Le  phosphore  est  placé  au  fond  d’un  creuset 
A (fig.  138),  qui  traverse  la  grille  du  fourneau;  au-dessus  du 
phosphore,  on  dispose  les  hâtons  de  craie  et  on  porte  le  creuset 
au  rouge.  Le  fond  du  creuset  renfermant  le  phosphore  se  chauffe 
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en  partie  par  rayonnement  et  on  aide  l’ébullition  du  phosphore  par 
quelques  charbons  rouges  introduits  dans  le  cendrier.  Le  phosphure 
de  calcium  ainsi  obtenu,  et  qu’on  ne  retire  qu’après  refroidisse- 
ment complet,  doit  être  conservé  dans  un  flacon  bien  bouché,  car 
il  attire  l’humidité  de  l’air  en  se  décomposant;  il  répand  une  odeur 
d’hydrogène  phosphoré  en  raison  de  cette  action.  Il  se  présente  en 
bâtons  dont  la  couleur  varie  du  jaune  brun  au  brun  noir.  Projeté 
dans  l’eau  il  dégage  immédiatement  des  bulles  de  gaz  qui  s’en- 
flamment à l’air. 

417.  Hydrogène  phosphoré  non  spontanément  inflammable. 

— On  l’obtient  en  décomposant  le  phosphure  de  calcium  par  l’acide 
chlorhydrique  concentré  et,  beaucoup  plus  pur,  en  décomposant 
dans  un  petit  ballon  l’acide  hypophosphoreux  (Dulong)  ou  l’acide 
phosphoreux  (Pelletier;  H.  Davy).  Le  gaz  dégagé  ne  renferme  que 
peu  ou  point  d’hydrogène. 

Pour  l’obtenir  tout  à fait  pur,  on  décompose  par  l’eau  ou  par  la 
potasse  l’iodure  de  phosphonium  PIPI  ou  PH3.IH  dont  il  sera 
question  plus  loin.  On  introduit  ce  composé  dans  un  petit  ballon 
mélangé  de  fragments  de  verre  et  l’on  y fait  arriver  peu  à peu  la 
potasse,  par  un  entonnoir  à robinet  qui  traverse  le  bouchon  à côté 
du  tube  de  dégagement  (W.  Hofmann)  : 

PH4I  + KHO  = Kl  -4-  H20  + PH3 . 

La  combinaison  que  forme  l’hydrogène  phosphoré  avec  le  chlo- 
rure cuivreux  fournit  aussi  ce  gaz  pur  lorsqu’on  la  décompose 
par  la  chaleur  (Riban). 

418.  Propriétés.  — L’hydrogène  phosphoré  est  un  gaz  inco- 
lore, à odeur  fétide,  très  peu  soluble  dans  l’eau,  un  peu  soluble 
dans  l’alcool,  plus  soluble  dans  l’éther.  Comprimé  dans  l’appareil 
Cailletet,  en  présence  de  l’eau,  il  se  liquéfie  en  un  liquide  qui 
surnage  l’eau  et  s’y  dissout  un  peu.  Par  la  détente,  le  liquide 
cristalli  se.  D après  M.  Olszewski  l’hydrogène  phosphoré  se  con- 
dense à — 90°  et  reprend  l’état  gazeux  à — 85°.  Refroidi  davan- 
tage, il  se  prend  en  une  masse  cristalline  fusible  à — 132°, 5. 

L hydrogène  phosphoré  pur  s’enflamme  spontanément  vers 
100°;  mais  lorsqu’il  renferme  du  phosphure  P2H4,  il  s’enflamme 
déjà  à 1 air  à la  température  ordinaire.  Lorsqu’il  se  dégage  d’un 
appareil  ou  de  l’eau  dans  laquelle  on  projette  du  phosphure  de 
calcium,  il  brûle  avec  une  flamme  blanche  brillante,  donnant  des 
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fumées  blanches  d’acide  phosphorique  qui  s’élèvent  en  produisant 
t es  anneaux  allant  en  s élargissant  et  animés  d’un  mouvement 
gyratoire  (fig.  136). 

Lorsqu’on  fait  arriver  de  l’oxygène  ou  du  chlore  ou  même  de 
1 air  sous  une  cloche  contenant  de  l’hydrogène  phosphoré,  il  se 

produit  une  violente 
explosion  et  ces  gaz 
ne  doivent  y être  intro- 
duits  qu’en  petites  bul- 
les. On  réalise  cette 
expérience  sans  dan- 
ger en  faisant  arriver 
au  sein  de  l’eau,  par 
des  tubes  en  regard 
l’un  de  l’autre,  comme 
le  montre  la  figure  1 39, 
d’une  part  l’hydrogène 
phosphoré  , d'autre 
part  du  chlore  ou  de 
l’oxygène.  Il  se  produit 
alors  une  vive  lumière 
et  une  petite  explosion  chaque  fois  que  les  bulles  des  deux  gaz 
se  rencontrent  (Leras). 

L hydrogène  phosphoré  spontanément  inflammable  perd  cette 
propriété  si  on  le  prive  duphosphure  d’hydrogène  liquide  en  con- 
densant celui-ci,  ou  si  on  le  met  en  présence  de  certains  corps, 
comme  le  potassium,  le  charbon,  l’éther,  l’acide  chlorhydrique,  qui 
décomposent  ou  absorbent  le  phospliure  liquide.  Inversement,  on 
peut  rendre  l’hydrogène  phosphoré  pur  spontanément  inflammable 
si  1 on  y fait  arriver  du  bioxyde  d azote  ou  si  on  le  fait  passer  à 
traveis  de  1 acide  azotique  renfermant  des  traces  de  vapeurs 
nitreuses. 

Lorsqu  on  abandonne  à lui-même,  surtout  à la  lumière,  de  l’hy- 
drogène phosphoré  spontanément  inflammable  il  abandonne  sur 
les  parois  de  la  cloche  un  dépôt  jaune  qui  est  un  hydrure  solide  et 
il  cesse  d’être  inflammable. 

Le  gaz  non  inflammable  peut  être  mélangé  avec  de  l’oxygène 
pur  sans  qu  il  y ait  action  immédiate;  mais  si  l’on  diminue  la  pres- 
sion du  mélange  l’explosion  se  produit  (IIouton-Labillardière). 


Fis.  13». 
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RÉACTIONS  DE  L’HYDROGÈNE  PHOSPHORÉ  GAZEUX. 

L’hydrogène  phosphoré  est  vénéneux;  il  agit  comme  le  phos- 
phore par  son  affinité  pour  l’oxygène  du  sang.  En  effet,  tandis  que 
! le  sang  veineux  n’absorbe  que  0,13  p.  100  de  son  volume  d’hydro- 
| gène  phosphoré,  le  sang  artériel,  c’est-à-dire  oxygéné,  peut  en 
prendre  26,7  p.  100  (Dybkowski). 

419.  Composition.  — L’étincelle  électrique  décompose  l’hy- 
drogène phosphoré  pur  en  phosphore  qui  se  dépose  et  en  hydro- 
gène, dont  le  volume  est  exactement  1 fois  1/2  celui  du  gaz  mis  en 
expérience  (Buff  et  liofmann);  c’est  ce  qu’exprime  l’équation 

PH3  = P + H3 

2 vol.  3 vol. 

La  quantité  de  phosphore  est  donnée  par  la  différence  entre 
la  densité  de  l’hydrogène  phosphoré  et  celle  de  l’hydrogène,  soit 
2x16,98  ou  33,%  — 3 = 30,96,  c’est-à-dire  1 atome  de  phosphore 
pour  3 atomes  d’hydrogène. 

Lorsque  l’étincelle  ne  passe  qu’un  instant,  l’hydrogène  phos- 
phoré pur  devient  inflammable  (Graham).  L’effluve  détermine  la 
séparation  d’hydrure  de  phosphore  solide  (Berthelot). 

420.  Réactions.  — L’hvdrogène  phosphoré  agit  comme  réduc- 
teur sur  un  grand  nombre  de  composés,  tels  que  l’acide  sulfurique 
concentré,  l’acide  azotique,  l’acide  hypochloreux  et  les  hypochlo- 
rites.  Il  réduit  de  même  un  grand  nombre  de  solutions  métal- 
liques. Il  est  rapidement  absorbé  par  le  sulfate  de  cuivre  et  ce  sel 
peut  servir  à déterminer  le  degré  de  pureté  de  l’hydrogène  phos- 
phoré, car  il  laisse  tout  l’hydrogène  libre  que  peut  contenir  ce 
gaz.  Dans  cette  réaction,  le  cuivre  est  précipité  sous  forme  de 
phosphure.  D’autres  métaux,  comme  l’argent  ou  l’or,  sont  réduits 
à l’état  métallique.  D’autres  encore  donnent  naissance  à des  com- 
binaisons analogues  à celles  que  forme  l’ammoniaque  avec  les  sels 
des  mêmes  métaux. 

Ainsi  avec  le  bichlorure  de  mercure  on  obtient  un  précipité 
jaune,  combinaison  de  HgCl2  avec  P2Hg3,  qui  renferme 

3HgCl2.  Hg:iP2  ou  P(Hg"  — CI)3. 

et  dont  la  constitution  rappelle  celle  du  précipité  blanc. 

Il  en  est  de  même  du  chlorure  cuivreux  en  solution  chlorhydri- 
que, qui  donne  des  combinaisons  cristallisées  (Riban).  Il  s’unit  de 
même  aux  chlorures  stannique,  antimonieux,  d’aluminium,  etc. 
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Le  soufre  décompose  l’hydrogène  pliosphoré  en  donnant  du 
sulfure  de  phosphore  et  de  l’hydrogène  sulfuré. 

421.  Combinaisons  du  phosphonium.  — L’hydrogène 
phosphoré,  qui  correspond  à l’ammoniaque,  ne  présente  aucune 
réaction  alcaline  ; néanmoins  il  peut  s’unir  aux  gaz  acides  iodhy- 
drique,  bromhydrique  et  chlorhydrique.  Ces  combinaisons  sont 
instables,  suitout  les  deux  dernières,  et  sont  décomposées  par 
l’eau. 

L’acide  sulfurique  concentré  l’absorbe  et  est  réduit  au  bout  d’un 
certain  temps;  l’addition  d’eau  remet  en  liberté  l’hydrogène  phos- 
phoré non  décomposé  (Buff). 

422.  Chlorure  de  phosphonium  ou  chlorhydrate  d’hydroçfène 
phosphoré  PIPC1  ou  PIP.IIC1.  — Il  ne  se  forme  qu’à  une  tem- 
pérature de  30  à 35°  au-dessous  de  0°,  sous  la  pression  ordinaire 
ou,  à la  température  ordinaire,  sous  une  pression  de  20  atmo- 
sphères. Il  forme  de  petits  cristaux  brillants  (Ogier). 

423.  Bromure  de  phosphonium  PH4Br.  — Cette  combinaison 
se  produit  lorsqu’on  mélange  sur  la  cuve  à mercure  l’acide  brom- 
hydrique et  l’hydrogène  phosphoré.  Elle  se  forme  aussi  lorsqu’on 
chauffe  à 120  ou  160°  le  phosphore  avec  de  l’acide  bromhydrique 
concentré  et  se  sublime  en  cristaux.  Le  bromure  de  phosphonium 
bout  à 30°;  sa  densité  est  égale  à 27,6  (H  = l)  (Bineau),  ce  qui 
indique  qu  il  se  dissocie  pour  occuper  4 volumes,  comme  le  sel 
ammoniac. 

424.  Iodure  de  phosphonium  (iodhydrate  d’hydrogène  phos- 
phoré) PEPI.  — Il  se  forme  par  l’union  directe  des  gaz  iodhydrique 
et  hydrogène  phosphoré;  par  l’action  de  l’eau  sur  un  mélange  de 
phosphore  et  d’iode  (aussi  prend-il  naissance  dans  la  préparation 
de  l’acide  iodhydrique)  : 

, 51  — l—  9P  H—  12H20  = 5PH4I-f-4P03H. 

C’est  cette  réaction  que  l’on  utilise  pour  sa  préparation 
(Ad.  Baeyer;  W.  Hofmann).  On  dissout  100  grammes  de  phos- 
phore dans  son  poids  de  sulfure  de  carbone  contenu  dans  une 
cornue  tubulée,  puis  on  y ajoute  peu  à peu,  en  refroidissant, 
170  grammes  d’iode;  on  distille  le  sulfure  de  carbone  dont  on 
chasse  avec  soin  les  dernières  traces  par  un  courant  de  gaz  carbo- 
nique sec.  On  adapte  alors  à la  cornue  un  tube  large,  ou  une 
allonge,  relié  à un  récipient  et  on  fait  tomber  par  petites  portions 
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,0  grammes  d’eau  sur  le  mélangé,  a 1 aide  d un  entonnoir  à îoln- 
let  adapté  à la  tubulure  de  la  cornue.  A.  chaque  addition,  il  se 
iroduit  une  vive  réaction  et  l’iodure  de  phosphonium  produit  se 
aiblime  dans  le  haut  de  la  cornue.  Quand  toute  l’eau  a été  ajoutée 
m chaude  la  cornue  pour  sublimer  tout  l’iodure  de  phosphonium 
lans  l’allonge  et  le  récipient.  Le  rendement  est  à peu  près  tliéo-  _ 
•ique.  La  quantité  de  phosphore  employée  est  supérieure  à celle 
qu’indique  l’équation  ; cet  excès  est  nécessaire  à cause  de  la  trans- 
formation d’une  partie  du  phosphore  en  phosphore  amorphe. 

L’action  de  l’eau  sur  le  biiodure  de  phosphore  donne  en  outre 
de  l’acide  iodhydrique,  en  agissant  partiellement  d’après  l’équation 

6P12  + 15H20  =r  5P03H3  4-  1 llil  H-  PIPI. 

Parmi  les  autres  réactions  qui  donnent  naissance  à cet  intéres- 
sant composé,  nous  citerons  l’action  de  l’iode  sur  1 hydrogène 
phosphoré  (Hofmann)  : 

I8  H-  4PH3  = PI2  3PH4I  ; 

celle  du  phosphore  sur  l’acide  iodhydrique  en  solution  concentrée 
lOppenheim)  : 

P24-Hl4-3H20  = PH4l4-P03H3. 

L’iodure  de  phosphonium  cristallise  par  sublimation  en  cubes 
incolores,  volumineux  et  très  brillants.  Il  distille  à 80°,  mais  se 
sublime  déjà  à une  température  bien  inférieure,  c’est  un  réducteur 
énergique,  qui  est  fréquemment  employé  aujourd’hui  dans  les 
laboratoires  pour  beaucoup  de  travaux  de  chimie  organique. 

425.  Analogies  de  l’hydrogène  phosphoré  avec  l’ammoniaque. 

— La  composition  de  l’hydrogène  phosphoré  et  l’existence  des 
combinaisons  citées  plus  haut  rapprochent  ce  composé  de  l’ammo- 
niaque. Les  analogies  se  poursuivent  et  s'accentuent  si  l’on  envi- 
sage les  dérivés  organiques  de  l’hydrogène  phosphoré.  Celui-ci 
donne  en  effet  des  combinaisons  basiques  du  même  ordre  que 
l’ammoniaque  par  substitution  de  radicaux  alcooliques  à tout  ou 
partie  de  l’hydrogène.  L’action  de  l’hydrogène  phosphoré  sur 
ies  dissolutions  de  certains  métaux,  entre  autres  sur  celles  de 
mercure,  rappelle  tout  à fait  celle  de  l’ammoniaque. 

HYDROGÈNE  PHOSPHORÉ  LIQUIDE.  — P2H\ 

Dens.  vap.  = 32,96. 

426.  P.  Thénard  a découvert  ce  corps  en  faisant  passer  un  cou- 
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rant  cl  hydrogène  phosphoré  inflammable  à travers  un  tube  re- 
froidi. On  remplit  aux  trois  quarts  d’eau  un  flacon  tubulé  placé 
dans  un  bain-marie  chauffé  à SOou  60°(fig.  140).  La  tubulure  dumi- 
lieu  porte  un  tube  large,  fermé  par  un  bouchon  et  par  lequel  on  intro- 
duit le  phosphure  de  calcium.  La  tubulure  de  droite  porte  un  tube 
plusieurs  fois  coudé  qu’on  entoure  d’un  mélange  réfrigérant;  la 
troisième  tubulure  est  munie  d’un  tube  deux  fois  recourbé  dont 
l’extrémité  libre  plonge  dans  un  verre  d’eau;  il  sert  de  tube  de  sû- 
reté dans  le  cas  où  le  tube  à condensation  viendrait  à s’obstruer 

Au  début  de  l’opération 
on  chasse  l’air  de  l’ap- 
pareil par  un  courant 
de  gaz  carbonique, 
puis,  le  tube  à conden- 
sation étant  fermé  à 
son  extrémité  libre,  on 
commence  l’introduc- 
tion du  phosphure  de 
calcium  ; quand  l’hy- 
drogène phosphoré  a 
chassé  le  gaz  carbo- 
nique par  le  tube  de 
sûreté,  on  débouche  le 
tube  à condensation  de  manière  à y faire  passer  le  gaz,  et  l’on 
continue  l’addition  du  phosphure;  l’opération  doit  être  conduite 
rapidement  (20  minutes)  et  exige  30  à 40  grammes  de  phosphure 

de  calcium.  Quand  elle  est  terminée,  on  ferme  à la  lampe  le  tube  à 
condensation,  on  le  retire  du  mélange  réfrigérant,  et  après  avoir 
fait  fondre,  à la  main,  la  glace  qui  emprisonne  le  phosphure  d'hy- 
drogène liquide,  on  fait  tomber  celui-ci  dans  l’extrémité  fermée, 
qu’on  détache  du  tube  à l’aide  du  chalumeau. 

Le  phosphure  d’hydrogène  liquide  est  incolore;  il  ne  se  concrète 
pas  à — 20°  et  se  décompose  déjà  à + 30°.  Il  est  insoluble  dans 
l’eau;  soluble  dans  l’alcool  et  dans  l’éther.  Il  est  décomposé  par 
l’essence  de  térébenthine.  Cette  décomposition  se  fait  même 
spontanément  et  est  très  rapide  à la  lumière.  Elle  donne  naissance 
à du  gaz  hydrogène  phosphoré  non  inflammable  et  à du  phosphure 
d’hydrogène  solide  : 


Fig.  140. 


5P2H'*  = PlH2  -}-6PH3. 
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C'est  par  cette  décomposition  a la  lumière  qu  on  a établi  sa 
omposition. 

Le  pliospliure  liquide  s’enflamme  dès  qu’il  arrive  à l’air.  Intro- 
luit  dans  une  cloche  renfermant  des  gaz  combustibles,  hydro- 
gène, oxyde  de  carbone,  etc.,  il  s’y  vaporise  et  communique  à ces 
raz  la  propriété  de  s’enflammer  spontanément  à l’air. 

La  densité  de  vapeur  du  pliospliure  liquide,  déterminée  dans 
appareil  Hofmann,  est  2,4  par  rapport  à l’air,  soit  34,6  par  rapport 
à l’hydrogène,  c’est-à-dire  un  nombre  très  voisin.de  celui  qu’exige 
la  formule  P2H4  (Croullebois). 

Il  est  sans  doute  produit  par  un  monophosphure  de  cal- 
cium contenu  dans  le  pliospliure  brut. 

427.  Pliospliure  d’hydrogène  solide  P4H2.  — Ce  corps, 
dont  on  a vu  plus  haut  un  mode  de  formation,  a été  décrit  pour 
la  première  fois  par  Le  Verrier.  Il  se  produit  abondamment 
lorsqu’on  fait  passer  l’hydrogène  phosphoré  inflammable  dans  de 
l’acide  chlorhydrique  qui  décompose  le  phosphore  liquide.  C’est 
un  corps  jaune  doué  d’une,  légère  odeur  de  phosphore;  il  lie  luit 
pas  dans  l’obscurité  et  ne  s’enflamme  qu’à  160°.  Chauffé  à l’abri 
de  l’air,  il  se  décompose  à 175°.  Il  se  dissout  dans  la  potasse  en 
dégageant  de  l’hydrogène  phosphoré  non  inflammable  et  en  don- 
nant de  l’hypophosphite.  Il  réduit  les  solutions  d’argent  et  de 
cuivre  et  forme  des  mélanges  explosifs  avec  le  chlorate  de  potas- 
sium, l’oxyde  d’argent  ou  l’oxyde  de  cuivre.  Il  s’enflamme  au 
contact  de  l’acide  azotique  fumant. 

428.  Phosphures  métalliques.  — On  les  obtient  par  union 
directe  du  phosphore  et  d’un  métal,  ou  par  l’action  du  phosphore 
sur  un  oxyde  ou  sur  les  sels;  mais  dans  ces  circonstances  ils  ont 
rarement  une  composition  définie.  La  réduction  de  quelques 
phosphates  parle  charbon  fournit  aussi  des  phosphures.  Enfin  cer- 
tains phosphures  se  produisent  par  l’action  de  l’hydrogène  phos- 
phoré sur  les  solutions  métalliques  correspondantes  : 


3S0'*Cu  H-2PI13  — P2Cu3  + 3SCPH2. 


Les  phosphures  alcalins  et  alcalino-terreux  sont,  comme  on  l’a 
vu,  décomposés  par  l’eau. 

Les  phosphures  des  métaux  lourds  sont  cassants,  à éclat  métal- 
lique, oxydables  à une  température  plus  ou  moins  élevée.  Ils  ont 
pour  composition,  quand  celle-ci  est  bien  définie,  PM3  ou  P2M"3; 
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quelques-uns  correspondent  au  phosphure  d’hydrogène  liquide  et 
renferment  PM'2  ou  PM". 
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Le  phosphore  forme  avec  les  éléments  halogènes  plusieurs  types 
de  combinaisons,  PX3,  PX5  et  des  combinaisons  mixtes  PX3X'2. 
Avec  l’iode  il  forme  en  outre  un  biiodure  PP  ou  PT  correspon- 
dant à rhydrure.de  phosphore  liquide.  Ces  combinaisons  se  font 
toutes  avec  beaucoup  d’énergie,  un  fort  dégagement  de  chaleur 
et  souvent  de  lumière. 

TRICHLORURE  DE  PHOSPHORE.  — PCI3. 

Dens.  vap.  = G8,55. 

Le  phosphore  s’enflamme  dans  le  gaz  chlore  et  brûle  avec  une 
flamme  verdâtre  en  donnant  du  trichlorure  de  phosphore  PCP 
ou,  si  le  chlore  est  en  excès,  du  pentachlorure  PCP. 

429.  Poui  préparer  le  trichlorure,  qui  a été  découvert  par 
Gay-Lussac  et  Thénard,  on  fait  arriver  un  courant  de  chlore  sec 
dans  une  cornue  tubulée  munie  d’un  récipient  refroidi  par  de 
l’eau.  On  chauffe  doucement  le  phosphore  afin  de  distiller  le  tri- 
chlorure à mesure  qu’il  se  forme.  Généralement,  le  trichlorure 
tient  du  phosphore  en  dissolution  ; mais  il  peut  aussi  contenir  du 
pentachlorure  et  dans  ce  cas  on  le  fait  digérer  avec  du  phosphore, 
puis  on  le  rectifie. 

Le  trichlorure  de  phosphore  se  produit  encore  en  chauffant  les 
chlorures  de  mercure  avec  du  phosphore  (Davy,  Dumas);  par 
1 action  du  phosphore  rouge  sur  le  chlorure  de  sulfuryle  (Kœchlin 
et  Heumann)  ; en  faisant  passer  l’oxychlorure  de  phosphore  en 
vapeur  sur  du  charbon  au  rouge  sombre  (Riban);  l’oxychlorure 
pouvant  s’obtenir  directement  à l’aide  du  phosphate  des  os 
(111),  on  voit  que  ce  mode  de  formation  peut  offrir  de  grands 
avantages. 

Le  trichlorure  de  phosphore  est  un  liquide  limpide,  doué  d une 
odeur  vive  et  irritante,  fumant  à l’air.  Sa  densité  à 0°  est  égale  à 
1,6125;  au  point  d’ébullition,  elle  est  1,4686  (II.  Kopp).  Il  bout 
à 78°  (Dumas;  à 76°,  H.  Kopp),  et  ne  se  solidifie  pas  à — 115°.  Il 
est  soluble  dans  la  benzine  et  dans  le  sulfure  de  carbone.  11  dissout 
abondamment  le  phosphore. 
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Il  réagit  vivement  sur  l’eau  en  donnant  de  l'acide  phosphoreux  : 

PC13H-  3H20  = 3HCl-f-P03H3. 

Si  la  réaction  est  trop  vive,  surtout  lorsqu’on  emploie  de  l’eau 
bouillante,  elle  est  plus  complexe,  car  dans  ce  cas  il  se  dépose  du 
phosphore  rouge  ou  un  sous-oxyde  de  phosphore,  et  la  solution 
renferme  de  l’acide  phosphorique  à côté  de  l’acide  phosphoreux. 

Le  potassium  brûle  dans  la  vapeur  du  trichlorure  de  phosphore  ; 
le  fer  décompose  cette  vapeur  au  rouge. 

L’hydrogène  phosphoré  décompose  le  trichlorure  de  phosphore 
avec  formation  de  phosphore  et  d’acide  chlorhydrique  : 

PH3  + PCI3  = P2  -f-  3HC1. 

Le  trichlorure  de  phosphore  peut  s’unir  directement  à l’oxygène 
et  au  soufre  pour  donner  l’oxychlorure  POCP  et  le  sulfochlorure 
PSC13.  C’est  cette  tendance  à l’oxydation  qui  le  fait  agir  comme 
réducteur  sur  un  grand  nombre  de  composés  oxygénés.  C’est 
ainsi  qu’il  réduit  l'anhydride  sulfurique  en  se  transformant  en 
oxychlorure.  Il  réagit  sur  l'anhydride  sulfureux  d'après  l’équation 
(Michaelis)  : 

SO2  -+-  3PC13  = PC13S  + 2PC130. 

Son  action  sur  l’acide  sulfurique  concentré  fournit  la  chlorhy- 
drine  sulfurique  et  de  F anhydride  phosphorique  : 

2PC13  -h  3S02(0H)2  = 2S02  + 5HC1  + S02(0H)C1  + P208. 

Il  réduit  complètement  le  chlorate  de  potassium  (Dervin). 

Il  s’unit  directement  au  chlore  et  au  brome,  donnant  le  per- 
chlorure  et  le  bromo-chlorure  de  phosphore. 

PERCHLORURE  DE  PHOSPHORE  (ou  PENTACHLORURE)  PCI5. 

Dens.  vap.  (voy.  431).  — Poids  moléc.  = 207,81. 

430.  Obtenu  en  premier  lieu  par  Davy,  puis  analysé  parDulong, 
le  perchlorure  de  phosphore  se  produit  par  l’action  d’un  excès  de 
chlore  sur  le  phosphore  ou  sur  le  trichlorure  de  phosphore.  Pour 
le  préparer,  on  produit  d’abord  le  trichlorure,  et  on  traite  celui-ci, 
dans  un  flacon  à large  ouverture,  maintenu  froid,  par  le  chlore 
arrivant  peu  au-dessous  de  sa  surface  par  un  tube  d’un  fort  dia- 
mètre. La  réaction  est  achevée  quand  le  produit  constitue  une 
masse  sèche. 

Le  perchlorure  de  phosphore  est  une  masse  cristalline  blanche 
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ou  jaunâtre  suivant  son  état  (Je  division.  Obtenu  en  saturant  de 
chlore  le  phosphore  dissous  dans  le  sulfure  de  carbone,  il  se  pré- 
sente en  cristaux  rhomboïdaux  (Brodie).  Il  émet  des  vapeurs  et 
des  fumées  extrêmement  irritantes.  Il  distille  à 148°,  mais  émet  déjà 
des  vapeurs  vers  100"  et  se  sublime  sous  forme  cristalline.  On  ne 
peut  te  fondre  que  sous  pression,  ce  qui  a lieu  à 148°  qui  est  son 
point  d ébullition;  il  cristallise  alors  par  1e  refroidissement. 

Il  est  soluble  dans  1e  trichlorure  et  dans  l’oxychlorure  de  phos- 
phore, ainsi  que  dans  le  sulfure  de  carbone. 


431 . Densité  de  vapeur  de  PCI".  — Le  perchlorure  de  phosphore 
présente  une  densité  anomale,  qui  correspond  à 4 volumes  de 
vapeur.  Prise  à 190°  cette  densité  est  égale  à 72  (H=l);  à 300°, 
elle  de\ient  52,/  (Cahours);  1e  premier  nombre  correspond  à 

3 volumes  ; 1e  second  à 4 volumes  de  vapeur  (la  théorie  pour 

4 volumes  exige  la  densité  51,95).  Il  semblerait  résulter  delà  que 
la  molécule  de  perchlorure  de  phosphore  est  formée  par  l’union, 
sans  condensation  de  2 volumes  (ou  atomes),  de  chlore  avec 
2 volumes  (ou  1 molécule)  de  trichlorure  de  phosphore.  Mais  celte 
interprétation  doit  être  rejetée,  et  si  la  molécule  de  perchlorure  de 
phosphore  paraît  occuper  4 volumes  de  vapeur,  cela  tient  à ce 
qu’elle  n’existe  pas  à cet  état  et  se  trouve  dissociée  en  2 volumes 
de  chlore  et  2 volumes  de  trichlorure.  C’est  ce  que  prouve  déjà 
la  couleur  de  la  vapeur  du  perchlorure,  qui  est  d’autant  plus  co- 
lorée en  jaune-verdâtre,  comme  1e  chlore,  que  la  température  en 
est  plus  élevée  (Deville).  Cette  dissociation  a été  mise  en  évi- 
dence par  des  expériences  de  diffusion,  par  MM.  Wauklyn  et 
Robinson,  1e  chlore  se  diffusant  plus  vite  que  la  vapeur  plus  dense 
de  PCP. 

La  dissociation  de  la  vapeur  du  perchlorure  de  phosphore  est 
atténuée  ou  annihilée  lorsqu’on  réduit  ce  corps  en  vapeur  dans  un 
des  produits  de  sa  dissociation,  1e  trichlorure  de  phosphore.  C’est 
ce  qu’a  nettement  démontré  Wurtz.  Ce  savant  a réduit  en  vapeur 
1e  perchlorure  de  phosphore,  dans  un  ballon  à densité  en  même 
temps  que  du  trichlorure.  Du  poids  du  ballon  refroidi  et  de  l'ana- 
lyse du  résidu  qu  il  renfermait,  on  concluait  à la  proportion  et 
par  conséquent  à la  tension  de  vapeur  du  perchlorure  dans  1e 
mélange  à la  température  de  l’expérience,  et  par  suite  la  densité 
de  sa  vapeur.  Les  nombres  obtenus  sont  très  voisins  du  nombre 
103,90  qu’exige  la  formule  PCP  pour  2 volumes  de  vapeur; 
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quelquefois  un  peu  plus  faibles,  d’autres  fois  un  peu  plus  forts. 

432.  Réactions.  — Le  perclilorure  de  phosphore,  inaltérable 
à l’air  sec,  attire  rapidement  l’humidité  et  se  transforme  en 
oxychlorure  : 

J PCI5  -t-  H20  = 2HC1  + POC13 

par  substitution  de  O à Cl2.  Une  plus  grande  quantité  d’eau  le 
transforme  en  acide  phosphorique  : 

PCI5  + 4H20  = PO(OH)3  + 3HC1 

mais  il  y a toujours  formation  intermédiaire  de  l’oxychlorure, 
facile  à constater  par  la  transformation  immédiate  du  perclilorure 
solide  en  un  liquide,  qui  est  l’oxychlorure  et  qui  ne  se  décompose 
que  plus  lentement  : 

POCl3  + 3H20  = PO(t)H)3  + 3HC1. 

L'hydrogène  sulfuré  exerce  la  même  réaction  que  l’eau  en  pro- 
duisant d’abord  le  clilorosulfure  PS2CP,  puis  le  pentasulfure  P2S% 
correspondant  à l’anhydride  phosphorique. 

Le  pentachlorure  de  phosphore  est  un  corps  exerçant  des  réac- 
tions très  importantes.  Les  principales  de  ces  réactions  ont  pour 
effet  de  substituer  1 atome  de  chlore  à un  groupement  hydroxyle 
dont  l’hydrogène  se  porte  sur  un  second  atome  de  chlore  et 
dont  l’oxygène  diatomique  vient  remplacer  Cl2  dans  le  perclilorure, 
qui  agit  donc  comme  renfermant  PCP. Cl2  : 

X(OH)  -1-  PC13C12  — HCl  + PC130  + XC1. 

C’est  là  l’action  qu’il  exerce  sur  presque  tous  les  acides  ou  autres 
corps  renfermant  le  groupe  OH  : 

S02(0H)2  + PC13C12=:  S02(0II)CI  -f-  POCl3  4-  HCL 
S02(0H)2  + 2PC13C12  = S02C12  -f-  2POC13  + 2HC1 

CH3COOH  + PC13C12=:  CH3COCl  + P0C13+  HCl 

Acide  Chlorure 

acétique.  d’acétvle. 

C,HsOH+  PC13C12=  C6H5C1  + POCl3  + HCl 

Phénol.  Chlorure 

de  phényle. 

C3H5(OH)3  -f-  2PC13C12  = C3H5(OH)Cl2  -j-  2POC13  -h  2HC1,  etc.,  etc. 

Glycérine.  Diclilorhydrine. 

L’action  des  anhydrides  d’acides  est  tout  à fait  analogue,  comme 
le  montrent  les  équations  suivantes  : 

S02.0  + PCPC12  =S02C12  + P0CI3 
(P0)203  + 3PCPC12  = 5PO.C13 
I.  — Chimie  minérale. 
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Ici  il  y a échange  de  2 atomes  de  chlore  contre  I atome 
d’oxygène. 

On  voit  que  dans  toutes  ces  réactions  le  phosphore  reste  penta- 
tomique. 

Dans  1 action  très  énergique  qu’exerce  l’ammoniaque  sur  le 
pcntachloiui o de  phosphore,  on  voit  encore  le  groupement  PG1“ 

1 es  Ici  intact,  les  2 autres  atomes  de  chlore  étant  remplacés  par 

2 fois  le  radical  monatomique  ÀzfP  : 

PCPCl2  + 2AzH3  = PCl3(AzH2)2  + 2HC1 
Chlorophosphamide. 

Les  métaux  agissent  sur  le  pentachlorure  de  phosphore  en  le 
transformant  d’aborcl  en  tri  chlorure  qui  le  plus  souvent  est  réduit 
plus  complètement,  en  donnant  un  phosphure  métallique  (so- 
dium) ou  du  phosphore  libre  (aluminium)  à côté  du  chlorure 
métallique  (Baudrimont). 

Le  perchlorure  de  phosphore  forme  des  combinaisons  avec  un 
giand  nombre  de  chlorures  metalloïdiques  ou  métalliques  anhy- 
dres; par  exemple  avec  le  protochlorure  d’iode,  le  chlorure 
d’arsenic,  le  chlorure  de  soufre,  les  chlorures  d’aluminium,  de 
mercure,  d’étain,  etc.,  etc  (Baudrimont,  R.  Weber). 

Oxychlorures  et  sulfochlorure  de  phosphore.  — Nous  les 
étudierons  a la  suite  de  1 acide  phosphorique  et  des  sulfures  de 
phosphore. 

BROMURES  DE  PHOSPHORE 

433.  Tribromure  de  phosphore  PBr3.  — Le  brome  et  le 
phosphore  se  combinent  avec  violence  et  l’opération  doit  être 
conduite  avec  prudence.  On  peut  faire  arriver  le  brome,  en- 
traîné en  vapeur  par  du  gaz  carbonique  bien  sec,  sur  du  phosphore 
sec  (Lieben).  Mais  il  vaut  mieux  mélanger,  dans  les  proportions 
voulues,  le  brome  et  le  phosphore  dissous  chacun  dans  le  sulfure 
de  carbone  (Kekulé).  Il  ne  reste  plus  qu’à  distiller  le  sulfure  de 
carbone. 

Le  tribromure  de  phosphore  est  un  liquide  mobile,  incolore, 
bouillant  à 175°3,  ne  se  solidifiant  pas  à — 15°.  Densité  = 2, 925 
à 0°.  Les  réactions  sont  en  général  celles  du  trichlorure  de  phos- 
phore. 

434.  Pentabromure  de  phosphore  PBrK.  — On  l’obtient  en 
ajoutant  du  brome  au  tribromure  maintenu  froid.  C’est  un  corps 
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cristallin,  d’un  jaune  citron,  volatil  sans  fondre  et  se  dédou- 
blant déjà  à 100°  en  brome  et  en  tribromure. 

435.  Bromochlorure  de  phosphore  PCP  Br2.  — En  ajou- 
tant du  brome  au  tricblorure  de  phosphore,  il  y a combinaison 
avec  élévation  de  température,  et  il  se  produit  deux  couches.  La 
couche  supérieure  est  une  solution  de  brome  dans  le  tricblorure 
de  phosphore;  la  couche  inférieure,  plus  foncée,  est  une  solution 
de  tri  chlorure  dans  le  brome.  Si  l’on  refroidit  le  tout  à — 20°,  on 
obtient  une  masse  cristalline  qui  se  sépare  de  nouveau  en  deux 
couches  par  la  fusion  (Wiclielhaus).  Si  l’on  maintient  le  mélange 
pendant  plusieurs  semaines  en  tubes  scellés,  par  les  froids  de 
l’hiver,  il  se  prend  en  une  masse  cristalline  plus  stable,  fusible 
à 35°. 

Le  bromochlorure  de  phosphore  peut  fixer  encore  plus  de 
brome  en  donnant  des  combinaisons  cristallines  instables  (Prin- 
vaux,  Michaelis).  Ces  combinaisons  renferment  PGl3Br2-t-Br2 
ou-b2Br2.  On  doit  les  envisager  comme  des  combinaisons  molé- 
culaires, par  exemple  de  chlorobromure  de  phosphore  ou  de 
chlorure  de  brome.  PBPCP.BrCl,  correspondant  aux  combinai- 
sons que  forme  le  pentachlorure  de  phosphore  avec  le  chlorure 
d'iode,  etc. 

IODURES  DE  PHOSPHORE 

Outre  le  triiodure  et  le  penta-iodure,  qui  est  très  instable,  il 
existe  un  bi-iodure  P2P  correspondant  à l’hydrure  de  phosphore 
liquide.  Us  se  produisent  facilement  par  funion  directe  des  deux 
éléments,  de  préférence  en  dissolution  dans  le  sulfure  de  carbone. 

436.  Bi-iodure  P2P.  — Dens.  de  vapeur  = 284.0.  — Ce  corps, 
fréquemment  employé  dans  les  expériences  de  laboratoire,  se 
prépare  en  dissolvant  2 atomes  d’iode  (8P,2)  et  \ atome  de 
phosphore  (1  partie)  dans  le  sulfure  de  carbone,  mélangeant  les 
solutions  et  distillant  le  sulfure  de  carbone  ; le  biiodure  de  phos- 
phore reste  sous  la  forme  d’une  masse  cristalline  rouge-orangé 
clair.  La  même  solution  refroidie  à 0°  abandonne  une  partie  de 
l’iodure  en  longs  prismes  aplatis  de  même  couleur  (Corenwinder). 

Le  biiodure  de  phosphore  fond  à 110°  en  un  liquide  rouge  clair, 
distillable  sans  décomposition.  Sa  densité  de  vapeur,  déterminée 
par  M.  Troost  à 263°,  a été  trouvée  égale  à 284,5  qui  se  confond 
avec  la  densité  théorique  indiquée  par  la  formule  PT\ 
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Le  biiodure  de  phosphore  fume  à l’air  humide  en  répandant  des 
fumées  d’acide  iodhydrique  et  d’iodure  de  phosphonium.  Traité 
pai  1 eau,  il  se  décompose  en  produisant  un  dégagement  régulier 
d’acide  iodhydrique,  tandis  que  la  solution  renferme  de  l’acide 
phosphoreux  et  de  l’acide  hypophosphoreux  : 

P2P  oH20  = 4HI  4-  P03H3  4-  P02H3. 

Cependant  la  réaction  est  plus  complexe,  car  il  se  dépose  en 
même  temps  des  flocons  jaunes  de  phosphore  (ou  de  sous-oxyde 
de  phosphore),  et  il  se  sublime  de  l’iodure  de  phosphonium.  Les 
réactions  secondaires  donnant  ces  produits  peuvent  être  repré- 
sentées par  les  équations  : 

3P2I44-12H20  = P2  -f-4P03H3-f- J2HI 
4P2I4  4-  20H2O  = 3 PIPI  4-  5P04H3  4- 13 III. 

Le  biiodure  de  phosphore  agit  comme  réducteur.  Il  a été 
employé  pour  la  première  fois  par  MM.  Berthelot  et  de  Luca  pour 
transformer  la  glycérine  C3H5(OH)3  en  iodure  d’allyle  G3Ii5.I. 

437.  Triiodure  de  phosphore.  PI3.  D.  vap.  =205.27.  — On 
le  prépare  comme  la  combinaison  précédente  en  employant  une 
demi-fois  plus  d’iode.  On  évapore  la  solution  sulfocarbonique  et 
on  refroidit  le  résidu  sirupeux  par  un  mélange  de  glace  et  de  sel. 
Le  triiodure  se  sépare  alors  en  lames  hexagonales  très  solubles 
dans  le  sulfure  de  carbone.  Il  fond  à 55°  et  cristallise  par  le  refroi- 
dissement en  cristaux  volumineux  (Gorenwinder).  M.  Troost  a 
trouvé  sa  densité  de  vapeur  égale  à 206,  conforme  à la  formule  PI3. 

L’eau  décompose  énergiquement  le  triiodure  de  phosphore 
d’après  l’équation  : PI34-3H20  = 3Hl4-P03H3. 

438.  Pentaiodure  de  phosphore  PP.  — Obtenu  par  le  même 
procédé  que  les  précédents,  il  forme  une  masse  cristalline  d’un 
brun  noir  qui  se  dissocie  à 50°  en  iode  et  triiodure.  Il  est  décom- 
posé par  l’eau  comme  le  pentachlorure  de  phosphore  (Ilampton). 

439.  Iodochlorure  de  phosphore  PG13P.  — Prismes  rouges 
obtenus  par  l’addition  d’iode,  dissous  dans  le  sulfure  de  carbone, 
à du  trichlorure  de  phosphore  (Sloot). 

FLUORURES  DE  PHOSPHORE. 

440.  Trifluorure  de  phosphore  PF13.  — Dens.  =33.98.  — 
Ge  gaz  a surtout  été  étudié  par  M.  Moissan  qui  l’a  préparé  par  deux 
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procédés.  Action  du  trichlorure  de  phosphore  sur  le  üuorure 
d’arsenic 

AsFl3  + PCI3  = PF13  + AsCP 

et  action  du  fluorure  de  plomb  bien  sec  et  exempt  de  silice  sur  le 
phosphure  de  cuivre 

P2Cu3  + 3PbFl2  = 2PF13  4-  Pb3  + Cu3. 

On  verse  goutte  à goutte  le  fluorure  d’arsenic  dans  le  trichlo- 
rure de  phosphore  ; on  dirige  le  gaz  à travers  un  tube  refroidi  à 
— 15°  pour  condenser  les  vapeurs  liquéfiables,  on  le  lave  avec  un 
peu  d’eau,  on  le  sèche  par  un  passage  dans  l’acide  sulfurique  et 
; on  le  recueille  sur  la  cuve  à mercure. 

Pour  le  préparer  par  le  second  procédé,  on  chauffe  le  mélange  au 
rouge  dans  un  tube  de  laiton  muni  du  tube  de  dégagement  en  plomb. 

Le  trifluorure  de  phosphore  est  un  gaz  incombustible  fumant  à 
l’air,  qui  se  condense  à —10°,  sous  une  pression  de  40  atmo- 
sphères en  un  liquide  mobile,  n’attaquant  pas  le  verre. 

L’eau  froide  ne  le  décompose  que  lentement  en  donnant  de 
l’acide  ûuorhydrique  et  de  l’acide  phosphoreux.  Les  alcalis  agis- 
sent de  même.  L’acide  chromique  le  détruit  immédiatement.  Il  en 
est  de  même  du  sodium.  Chauffé  en  présence  de  la  silice,  il  donne 
du  fluorure  de  silicium  et  une  partie  du  phosphore  est  mise  en 
liberté. 

Il  se  combine  à 1 molécule  de  brome.  Avec  le  gaz  ammoniac,  il 
fournit  une  masse  floconneuse  disparaissant  à l’air. 

L’étincelle  d’induction  paraît  le  décomposer  d’après  l’équation 

5PF13  = 3PF15  -f-  P2. 

Alélangé  avec  la  moitié  de  son  volume  d’oxygène,  il  détone,  et 
le  produit  formé  est  X oxy fluorure  de  phosphore  PF130,  fumant  à 
l’air  et  donnant  de  l’acide  phosphorique  par  l’action  de  l’eau.  Il 
en  sera  question  plus  loin. 

441.  Bromofluorure  de  phosphore  PFPBr2.  — Liquide 
mobile  ambré,  cristallisable  à — 20°,  qui  prend  naissance  par  fixa- 
tion du  brome  à — 10°  sur  le  trifluorure  de  phosphore.  Il  fume  à 
1 air  et  possède  une  odeur  très  irritante.  Il  se  transforme  déjà  à 
-Mo0  en  pentabromure  et  pentafluorure  (Moissan)  : 

5PFl3Br2  = 3PF18  -j-  2PBr5. 

442.  Pentafluorure  de  phosphore  PFP.  — Densité  théor. 
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~ 63,00  ; observée  =64,8.  — Ce  gaz  se  produit  soit  par  le  dédou- 
blement du  bromofluorure  ci-dessus  (Moissan),  soit  en  faisant 
agir  le  triduorure  d arsenic  sur  le  pentachlorure  de  phosphore 
(Tliorpe). 

oAsFl3  -f-  3PG18  ==  5AsCi3  3PFR 

11  est  incolore,  fume  a 1 air  et  est  doué  d une  odeur  irritante; 
il  est  soluble  dans  1 eau.  Il  se  liquéfie  à 16°  sous  une  pression  de 
46  atmosphères,  mais  il  faut  pousser  la  pression  jusqu’à  123  at- 
mosphères pour  que  le  ménisque  soit  bien  net.  Par  la  détente,  il 
se  produit  une  solidification  momentanée. 

Comme  le  trifluorure,  le  pentafluorure  de  phosphore  attaque 
profondément  le  platine  au  rouge  en  dégageant  un  gaz  fumant  à 
l’air  qui  paraît  renfermer  du  fluor  libre;  car  il  attaque  le  verre  et 
décompose  l’iodure  de  potassium.  Le  platine  fixe  ainsi  à la  fois 
du  phosphore  et  du  fluor  (Moissan). 

Il  s unit  au  gaz  ammoniac  en  donnant  une  combinaison  solide, 
blanche.  2PFP  5AzH3  (Tliorpe). 

COMBINAISONS  OXYGÉNÉES  DU  PHOSPHORE. 

443.  Le  phosphore  forme  avec  l’oxygène  les  composés  suivants  : 


Sous-oxyde  de  phosphore P*0 

Anhydride  phosphoreux pao3 

Anhydride  phosphorique psQ3 


Au  second,  correspond  l’acide  phosphoreux,  quoiqu’il  soit  dou- 
teux qu’il  en  constitue  réellement  l’anhydride.  Au  troisième,  cor- 
respondent plusieurs  acides  phosphoriques,  par  l’action  de  1,  de 


2 ou  de  3 molécules  d’eau. 

Acide  métaphosphorique P03H 

— pyrophosphorique P207H4 

— orthophosphorique P04H3 


Mais  il  existe  encore  deux  autres  acides  dont  les  anhvdrides  sont 

•j 

inconnus,  ce  sont  les  acides  hypophosphoreux  et  hypophospho- 
rique  dont  les  anhydrides  seraient  P30  et  P2Ov. 

En  résumé,  on  connaît  les  acides  suivants  : 


Acide  hypophosphoreux P02H3 

— phosphoreux P03H3 

— hypophosphorique P206H 4 

— orlhophosphorique POfll3 


et  les  anhydrides  successifs  de  ce  dernier. 
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Le  premier  terme  de  celte  série  serait  P O IF  qui  correspondrait 
, rhydroxylamine  AzBFOII.  On  peut,  de  plus,  supposer  l’existence 
l'un  acide  PâO*H*  qui  serait  intermédiaire  entre  les  acides  hypo- 
ihosphoreux  et  phosphoreux,  comme  l’acide  hypophosphorique 
>st  intermédiaire  entre  celui-ci  et  l’acide  phosphorique. 

L'acide  phosphorique  est  un  acide  tribasique.  L’acide  phospho- 
reux est  un  acide  bibasique , quoique  renfermant  autant  d’hydro- 
gène que  l’acide  phosphorique;  enfin,  l’acide  hypophosphoreux  est 
simplement  monobasique . Ces  relations  ont  été  mises  en  évidence 
par  Wurtz  en  1846  et  sont  dues  à ce  que  l’hydrogène  peut  exercer 
des  fonctions  différentes  suivant  la  position  qu’il  occupe  dans  la 
molécule.  Suivant  la  constitution  qu’on  assigne  aujourd’hui  aux 
acides,  qui  doivent  leur  fonction  à des  groupes  OII  unis  à un  ra- 
dical électronégatif,  ces  différences  sont  mises  en  lumière  par  les 
formules  : 


Acide  phosphorique (PO)'"(OH)3  (triatomique  el tribasique). 

/OH)2 

— phosphoreux (PO)'"^  (triatomique  et  bibasique). 

— hypophosphoreux.  (POf'^n^  (triatomique et  monobasique). 


Dans  l’acide  phosphoreux,  l’hydrogène  uni  directement  au 
groupe  PO  peut  être  remplacé  par  des  radicaux  d’alcools  (éthyle) 
ou  d’acides  (acétyle). 

444.  Sous-oxyde  de  phosphore  P40.  — L’existence  de  ce 
composé  a été  mise  en  doute  par  Schrœtter  après  la  découverte  du 
phosphore  rouge,  auquel  il  ressemble,  et  on  était  porté  à croire 
qu’on  l’avait  jusque-là  confondu  avec  ce  dernier  à cause  des  cir- 
constances dans  lesquelles  il  se  produit.  Il  est  pourtant  établi 
aujourd’hui  que  ce  sous-oxyde  existe,  quoiqu’il  ait  dû  y avoir  sou- 
vent confusion. 

Le  Verrier  obtenait  le  sous-oxyde  de  phosphore  en  abandonnant 
àl’air  une  solution  de  phosphore  dans  le  trichlorure  de  phosphore. 
Il  se  forme  une  croûte  jaune  (phosphate  d’oxyde  de  phos- 
phore (P20’P;0)  soluble  dans  l’eau  et  dans  l’alcool).  Sa  solution  est 
précipitée  par  l’éther  en  donnant  des  flocons  jaunes  d’un  sous- 
oxyde  hydraté  PV0.2IP0  qui,  séché  dans  le  vide,  devient  anhydre 
et  cristallin. 

Pelouze  le  préparait  par  la  combustion  du  phosphore  sous  l’eau  ; 
il  devait  dans  ce  cas  être  mélangé  de  phosphore  rouge.  Il  se  pro- 
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(liiil  encore  lorsqu’on  cliauiïe  le  phosphore  avec  de  petites  quan- 
tités d’azotate  d’ammonium  (Marchand)  ou  en  faisant  bouillir  du 
phosphore  avec  une  solution  d’acide  iodiaue  (Bengieser).  Obtenu 
dans  ces  circonstances,  l’oxvde  de  phosphore  est  ronge,  tandis  que 
celui  de  Leverrier  est  jaune.  MM.  Reinitzer  et  Goidschmidt  ont 
préparé  récemment  cet  oxyde  jaune  en  chauffant  à 100°  l’oxy- 
chlorure de  phosphore  avec  du  zinc,  du  magnésium  ou  de  l’alu- 
minium. 

L’oxyde  de  phosphore  est  inodore  quand  il  est  sec  ; il  est  inalté- 
rable à l’air  sec,  mais  s’oxyde  à l’air  humide.  L’oxyde  jaune  se 
transforme  h 300°,  à l’abri  de  l’air,  en  oxyde  rouge.  A 350%  ils  se 
décomposent  l’un  et  l’autre  en  phosphore  qui  distille  et  en 
anhydride  phosphorique  qui  reste. 

L’oxyde  de  phosphore  s’enflamme  au  contact  de  l’acide  azotique. 
L oxyde  jaune  réduit  les  solutions  d’argent,  d’or  et  de  mercure,  ce 
que  ne  fait  pas  l’oxyde  rouge.  Il  absorbe  le  gaz  ammoniac  en  don- 
nant une  masse  noire  P40.2AzH3.  Il  se  combine  à la  potasse  en 
donnant  des  produits  bruns  que  l’eau  décompose  avec  dégagement 
d’hydrogène  phosphoré. 

L’action  de  l’eau  sur  certains  composés  du  phosphore  produit  des 
composés  très  analogues  à l’oxyde  de  phosphore.  Ils  ont  été  décrits 
par  M.  Arm.  Gautier  et  renferment  de  l’hydrogène.  L’action  de 
l’eau  ou  de  l'acide  phosphoreux  fournit  un  composé  P '‘OH  qui 
offre  en  général  les  caractères  de  l'oxyde  jaune  de  Le  Verrier.  Il 
fournit  de  l’hydrogène  phosphoré  lorsqu’on  le  chauffe  à 265°  à 
l’abri  de  l’air.  Chauffé  à 170°,  il  donne  de  l’hydrogène  phosphoré, 
de  l’acide  phosphoreux  et  de  l’acide  hypophosphorcux. 

ACIDE  HYPOPHOSPHOREUX.  — P02H<  = POH2(HO). 

445.  Préparation.  — Les  sels  de  cet  acide,  découvert  par 
Dulong  en  1816  et  étudiés  plus  tard  par  Wurtz,  se  forment  par 
l’action  du  phosphore  sur  les  solutions  alcalines  en  même  temps 
que  l’hydrogène  phosphoré  (416).  Comme  les  alcalis  à chaud 
décomposent  les  hypophosphites,  on  fait  agir  le  phosphore  sur 
la  baryte  ou  sur  le  sulfure  de  baryum. 

3Ba02H2  + 6H20  -f-  2P4  = 3(P02H2)2Ba  -h  2PH3 

3BaS  -h  1 2H20  -f-  2P4  = 3(P02H2)2Ba  + 2P1I3  + 3H2S. 


Les  phosphures  impurs,  obtenus  en  faisant  réagir  le  phosphore 
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ÎUr  les  oxydes  alcalino-terreux,  renferment  de  même  des  hypo- 
phosphites. 

Pour  préparer  l’acide  libre,  qui  ne  peut  pas  s’obtenir  directement, 
011  décompose  l’hypophospliite  de  baryum  par  l’acide  sulfurique 
étendu,  en  proportion  strictement  équivalente,  ce  qui  est  indiqué 
par  un  dosage  préalable  du  baryum.  On  emploie  directement  la  so- 
lution obtenue  dans  l’opération  ci-dessus  ou  bien  une  solution  de 
l’hypophosphite  de  baryum  préalablement  purifié. 

O11  peut  aussi  décomposer  l’bypophosphite  de  plomb  par  l’hy- 
drogène sulfuré.  On  évapore  ensuite  la  solution  filtrée  à consis- 
tance sirupeuse.  Si  l’on  effectue  cette  concentration  en  évitant  de 
faire  bouillir  et  en  portant  peu  à peu  la  température  jusqu’à  130°, 
011  obtient  un  résidu  qui  se  prend,  au-dessous  de  0°,  en  une 
masse  lamelleuse  blanche,  fusible  à 17°  4 (J.  Thomsen). 

446.  Propriétés.  — L’acide  hypophosphoreux  s’oxyde  len- 
tement à l’air  pour  se  transformer  en  acide  phosphoreux.  C’est  un 
agent  réducteur  énergique,  il  se  transforme  en  acide  phospho- 
rique  en  agissant  sur  des  composés  réductibles.  Il  précipite  à 
l’état  métallique  l’argent,  l’or,  le  mercure  de  la  solution  froide  de 
leurs  sels;  avec  le  bichlorure  de  mercure  il  se  produit  d’abord 
un  précipité  de  calomel.  Chauffé  à 60°  avec  une  solution  de 
sulfate  de  cuivre,  qui  ne  doit  pas  être  en  excès,  il  donne  un  pré- 
cipité rouge,  ressemblant  au  cuivre  précipité,  mais  constituant 
l’hydrure  Cu2H2,  qui  se  dissout  très  facilement  dans  l’acide  chlor- 
hydrique avec  dégagement  d’hydrogène.  Si  le  sulfate  de  cuivre 
est  en  excès  ou  si  l’on  clianffe  trop  fort  la  solution,  c’est  du  cuivre 
métallique  qui  est  précipité  (Wurtz). 

L’acide  hypophosphoreux  réduit  à chaud  l’acide  sulfurique 
en  mettant  du  soufre  en  liberté.  D’autre  part,  il  esjt  réduit  par 
l’hydrogène  naissant  (zinc  et  acide  sulfurique),  avec  formation 
d’hydrogène  phosphoré,  qui  communique  une  couleur  verdâtre 
à la  flamme  de  l’hydrogène  dégagé. 

L’action  de  l’acide  iodhydrique  donne  naissance  à de  l’acide 
phosphorique  et  à de  l’iodure  de  phosphonium  (Lissenko). 

2PO2H3  -h  lit  = PO'-IH  + ph*i. 

La  chaleur  décompose  l’acide  hypophosphoreux  en  donnant 
de  l’hydrogène  phosphoré  pur  si  la  décomposition  est  conduite 
doucement  : 


2P02H3  = PO(OIl)3  -h  PH;1. 
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L acide  hypophosphoreux  transforme  le  pentaclilorure  de 
phosphore  en  trichlorure  et  oxychlorure. 

P02H3  -+-  3PC1S  = 2PG13  H-2POC13  -f-  3HC1. 

447.  Hypophosphites.  — On  a vu  que  l’acide  hypophos- 
phoreux est  monobasique  malgré  la  présence  de  3 atomes  d'hy- 
drogène. On  ne  peut  éliminer  ceux-ci  à l’état  d’eau  sans  entraî- 
ner la  décomposition  du  sel. 

La  plupart  des  hypophosphites  sont  solubles;  quelques-uns 
seulement  sont  cristallisables  ; on  a vu  les  circonstances  de  leur 
formation.  Les  sels  alcalins  ne  peuvent  être  obtenus  directe- 
ment et  sont  préparés  par  double  décomposition,  à l’aide  du  sel 
de  baryum.  On  prépare  de  même  les  autres  hypophosphites. 
L’action  décomposante  d’un  excès  d’alcali  sur  les  hypophosphites, 
déjà  signalée,  est  exprimée  par  l’équation  : 

P02H2K  + 2KHO  = P04K3  + 2H2. 

Chauffés,  les  hypophosphites  secs  se  transforment  en  pyrophos- 
phates, avec  dégagement  d’hydrogène  phosphoré, 

2(P02H2)2Ba  = 2PH3  + P2OW  + H20. 

Ils  possèdent  les  propriétés  réductrices  de  l’acide,  et,  bien 
qu’inaltérables  à l’air  quand  ils  sont  secs,  ils  se  transforment  en 
phosphites  quand  ils  sont  en  solution. 

ANHYDRIDE  PHOSPHOREUX.  - P203. 

448.  Ce  composé  se  produit  par  l’oxydation  lente  du  phosphore 
à l’air  sec.  Il  a déjà  été  signalé  par  Sage  en  1777  comme  différant 
du  produit  fourni  par  la  combustion  vive  ; Lavoisier  expliqua 
cette  différence  en  admettant  un  degré  inférieur  d’oxydation. 

Pour  le  préparer,  on  fait  passer  un  courant  lent  d’air  sec  à 
travers  un  tube  contenant  un  morceau  de  phosphore  que  l’on 
chauffe  très  doucement;  le  produit  se  dépose  alors  en  flocons 
amorphes  blancs,  doués  d’une  odeur  alliacée,  se  colorant  en 
rouge  à l’air  et  pouvant  s’y  enflammer.  Ce  corps  s’échauffe 
considérablement  au  contact  de  l’eau  et  donne  une  solution 
acide  et  un  corps  amorphe  jaune  ou  jaune-rouge,  qui  n’est  pas 
du  phosphore  amorphe,  mais  un  composé  renfermant  de  l’hy- 
drogène et  de  l’oxygène  ; il  est  analogue  à un  composé  P3OH3, 
décrit  par  M.  Gautier  et  qui  se  forme  dans  l’action  de  l’eau  sur  le 
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niodure  de  phosphore.  Il  paraissait  constituer  un  corps  inter- 
j nédiaire  entre  P O et  P H2. 

Quant  à la  solution  acide,  elle  renferme  beaucoup  d’acide 
: phosphoreux,  ainsi  que  de  l’acide  hypophosphoreux  et  de  l’acide 
j diosphorique. 

Si  la  dissolution  du  corps  P202  a lieu  très  lentement,  de  manière 
i ce  que  la  température  ne  s’élève  pas,  on  obtient  une  solution 
laune  qui  se  coagule  à la  longue,  ou  plus  vite  à 50°,  en  donnant 
les  flocons  d’oxyde  de  phosphore  hydraté  P40.2II20  ou  un  com- 
posé analogue  au  précédent  (Reinitzer). 

Ces  résultats  conduisent  à cette  conclusion  que  le  produit  de 
l’oxydation  lente  du  phosphore,  quoiqu’ayant  pour  composition 
P20\  ne  constitue  pas  le  véritable  anhydride  phosphoreux. 

ACIDE  PHOSPHOREUX.  — PO  'H'  ou  POH  (OH)2. 

449.  Préparation.  — L’acide  phosphoreux  s’obtient  pur 
lorsqu’on  décompose,  en  évitant  une  trop  forte  élévation  de 
température,  le  trichlorure  de  phosphore  par  l’eau. 

PC13+3H20  — 3HCl-f-P03H3 

Si  le  mélange  avait  lieu  brusquement,  il  y aurait  séparation  de 
phosphore  ou  de  composés  analogues  à ceux  que  fournit  le 
trioxyde  P202.  Pour  éviter  toute  réaction  secondaire,  le  mieux 
f est  de  faire  arriver  des  vapeurs  de  trichlorure,  entraînées  par 
un  courant  d’air,  dans  de  l’eau  refroidie  à 0°.  On  concentre  en- 
' suite  la  solution  jusqu’à  ce  que  la  température  du  résidu  atteigne 
180°;  l’acide  chlorhydrique  se  dégage  en  même  temps  que  l’eau. 
Le  résidu  sirupeux  se  prend  par  le  refroidissement  en  une  masse 
cristalline  blanche,  fusible  à 70°1  (IL  Grosheintz;  J.  Thomsen). 

On  peut  éviter  de  passer  par  le  trichlorure  de  phosphore 
pur  en  dirigeant  un  courant  de  chlore  à travers  du  phos- 
phore fondu  sous  une  couche  d’eau.  Le  trichlorure  de  phosphore 
se  décompose  ainsi  aussitôt  qu’il  se  forme.  Il  faut  arrêter  le 
courant  de  chlore  avant  que  tout  le  phosphore  ait  été  brûlé,  sans 
quoi  l’acide  phosphoreux  s’oxyderait  en  donnant  de  l’acide  phos- 
phorique,  ce  qu’on  ne  peut  du  reste  pas  éviter  complètement. 

L’acide  phosphoreux  est  aussi  un  des  produits  de  l’oxydation 
lente  du  phosphore  à l’air  humide;  il  est  contenu  en  grande 
quantité  dans  le  mélange  désigné  autrefois  par  Pelletier  sous  le 
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Fig.  141. 


nom  d acide  phosphatique,  mélange  qui  renferme  en  outre  de 
1 acide  liypophosphorique,  récemment  découvert  par  M.  Salzer 
( <e  mélange  s obtient  très  aisément  par  la  disposition  suivante 

On  introduit  des  bâtons 
de  phosphore  dans  une 
série  de  tubes  effilés,  ran- 
gés en  cercle  dans  un  en- 
tonnoir qui  recouvre  un 
flacon;  celui-ci  repose  sur 
une  assiette  et  le  tout  est 
recouvertd’une  cloche  dans 
laquelle  peut  circuler  l’air; 
de  l’eau  placée  dans  l’as- 
siette maintient  toujours 
humide  l’atmosphère  de  la 
( loche.  Les  morceaux  de  phosphore  sont  isolés  les  uns  des  autres 
et  entourés  seulement  d’une  gaine  d’air  très  faible,  sans  quoi  le 
phosphore  prendrait  feu.  Les  bâtons  de  phosphore  s’usent  peu  à 
peu  et  le  llacon  se  remplit  d’un  liquide  acide  très  sirupeux. 

Il  se  forme  encore  de  l’acide  phosphoreux  lorsqu’on  fait  agir 
le  phosphore  sur  une  solution  saturée  de  sulfate  de  cuivre. 
Quand  le  cuivre  a été  entièrement  précipité,  la  solution  renferme 
de  1 acide  phosphoreux  et  de  l’acide  sulfurique  ; il  est  facile  de 
séparer  ce  dernier  par  une  quantité  exacte  de  baryte  (H.  Schiff). 

450.  Propriétés.  — L’acide  phosphoreux  pur  est  déli- 
quescent et  soluble  en  toutes  proportions  dans  l’eau.  Chauffé 
vers  200°  au  contact  de  l’air,  il  s’enflamme  et  se  transforme  en 
acide  phosphorique.  A l’abri  de  l’air,  il  se  décompose  d’après 
l’équation  : 

4P03H3  — 3P04H3  h-  PH3. 


Sa  solution  absorbe  lentement  l’oxygène  de  l'air  el  agit 
comme  réducteur  sur  les  sels  d’argent,  d’or,  de  mercure  ; mais 
à froid  elle  transforme  seulement  le  chlorure  mercurique  en 
calomel.  Elle  ne  réduit  le  sulfate  de  cuivre  ni  à chaud  ni  à 
froid,  ce  qui  distingue  l’acide  phosphoreux  de  l’acide- hvpoplios- 
phoreux. 

L’acide  phosphoreux  fournit  comme  ce  dernier  de  l’hydrogène 
phosphoré  par  l’action  de  l’hydrogène  naissant.  11  réduit  l’acide 
sulfureux  à l’état  d’hydrogène  sulfuré. 
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Lorsqu’on  traite  l’acide  phosphoreux  par  1 molécule  de  brome, 
l est  converti  en  acide  métaphosphorique 

P03H3  + Br2  = P03H  + 211 B i’. 

Ilvec  un  excès  de  brome,  il  se  produit  de  l’acide  orthophospho- 
rique  et  du  tribromure  de  phosphore  (Gustavson) 

4P03H3  3Br2  s=  3P04H3  + 3HBr  + PBr3. 

Le  perchlorure  de  phosphore  fournit  du  trichlorure  et  de  l’oxy- 
chlorure de  phosphore  (Geuther). 

P03H3  + 3PC15  = PCI3  -h  3POC13  + 3HCI. 

451.  Phosphites.  — L’acide  phosphoreux  fonctionne  comme 
un  acide  bibasique  (443);  il  faut  pourtant  signaler  l’existence 
d’un  sel  trisodique  P(ONa)3  (Zimmermann),  mais  qui  n’a  pas  été 
obtenu  exempt  d’eau. 

Les  phosphites  se  préparent  en  neutralisant  l’acide  libre.  Les 
phosphites  dimétalliques  sont  insolubles,  sauf  les  sels  alcalins, 
tels  que  POH(OK)2;  les  phosphites  acides  sont  solubles  dans  l’eau 
et  en  sont  précipités  par  l’alcool.  La  chaleur  décompose  les  phos- 
phites neutres  avec  dégagement  d’hydrogène  ; les  phosphites 
acides  avec  dégagement  d’hydrogène  phosphoré. 

Les  réactions  des  phosphites  solubles  sont  celles  de  l’acide  libre. 
Ils  donnent  avec  l’eau  de  chaux  un  précipité,  ce  que  ne  font 
pas  les  liypopliosphites.  Ils  sont  plus  stables  que  ceux-ci  et  ne 
sont  pas  convertis  en  phosphates  par  les  alcalis  bouillants. 

ACIDE  HYPOPHOSPHORIQUE.  — P2()«H4. 

452 . M.  Salzer  a reconnu  la  présence  de  cet  acide  dans  le  mélange 
désigné  sous  le  nom  d 'acide  phosphatique  et  qu’on  pensait  être 
formé  uniquement  par  les  acides  phosphoreux  et  phosphorique 
(§449).  A la  disposition  que  nous  avons  indiquée,  M.  Salzer  subs- 
titue la  marche  suivante.  Dans  un  réservoir  rempli  d’eau  et  muni 
d’un  couvercle,  il  suspend  une  série  de  flacons  de  10  centimètres 
de  haut  contenant  de  l’eau  et  un  bâton  de  phosphore  qui  émerge  de 
2 centimètres  environ.  Après  deux  jours,  on  remplace  cette  eau, 
devenue  très  acide,  par  une  autre  quantité  et  l’on  répète  cette 
opération  tous  les  deux  jours.  Dans  ces  conditions  1/7  à 1/10  du 
phosphore  est  converti  en  acide  hypopliosphoriqtie.  Pour  séparer 
celui-ci  des  autres  acides,  on  profite  de  la  faible  solubilité  de  l’hy- 
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pophosphate  acide  de  sodium  P2OcIFNa2.  ()n  obtient  ce  sel  en 
ajoutant  de  l’acétate  de  sodium  à la  liqueur  acide  ou  en  neutrali- 
sant la  moitié  de  ce  liquide  par  la  soude,  puis  y ajoutant  la 
seconde  moitié;  on  concentre  ensuite  aux  deux  tiers.  M.  Joly  opère 
cette  saturation  par  le  carbonate  de  sodium  jusqu’à  ce  qu’une 
goutte  de  la  solution  ne  rougisse  plus  l’orangé  3. 

On  obtient  immédiatement  ce  sel  acide  en  remplaçant  l’eau  des 
(laçons  par  une  solution  de  chlorure  de  sodium  (Corne). 

Le  sel  acide  de  sodium  se  dépose  en  tables  clinorhombiques, 
solubles  dans  45  parties  d’eau  froide  et  dans  5 parties  d’eau  bouil- 
lante. On  le  redissout  dans  l’eau,  on  précipite  sa  solution  par 
l’acétate  de  plomb  et  on  décompose Fhypophosphate.de  plomb  par 
l’hydrogène  sulfuré  pour  mettre  l'acide  en  liberté,  ou  bien  on  ajoute 
du  chlorure  de  baryum  et  un  peu  d’acide  chlorhydrique  au  sel  de 
sodium;  après  2 jours,  on  obtient  une  cristallisation  d’hypophos- 
phatc  acide  de  baryum  P20GIFBa-t- 2IF0  que  l’on  décompose  par 
l’acide  sulfurique  étendu;  il  faut  alors  éviter  une  élévation  de 
température  ou  un  excès  d’acide  sulfurique. 

L’acide  hypophosphorique  se  produit  encore  lorsqu’on  fait 
digérer  à 100°  du  phosphore  avec  une  solution  acide  d’azotate 
de  cuivre  (Corne)  ou  d’azotate  d’argent  (Philipp);  ou  lorsqu’on 
ajoute  à froid  une  solution  d’azotate  d’argent  ammoniacal  à une 
solution  d’acide  phosphoreux  (Saenger). 

La  solution  d’acide  hypophosphorique  est  inodore  et  sa  saveur 
est  acide  mais  non  alliacée  comme  celle  de  l’acide  phosphoreux. 
Elle  est  inaltérable  à l’air,  mais  l’acide  qu’elle  renferme  tend  à se 
dédoubler  à la  longue,  plus  rapidement  par  la  concentration  à 
chaud  en  présence  d’un  acide,  en  acides  phosphoreux  et  phospho- 
rique,  en  fixant  1 molécule  d’eau 

P2CW  + H 2 0 — P CPH3  + POJ  H3. 

Lorsqu’on  concentre  la  solution  de  l’acide  pur  dans  le  vide,  elle 
abandonne  des  tables  déliquescentes,  d’apparence  orthorhombique, 
qui  constituent  l’hydrate  P206H4 -f-2H20.  Ces  cristaux,  qui  fondent 
à 62°5,  séparés  de  leur  eau  mère,  se  convertissent  dans  le  vide 
en  petits  cristaux  très  hygroscopiques  qui  sont  l’acide  normal 
P*06H\  Si  on  les  laisse  dans  le  vide  en  contact  avec  un  peu  d’eau 
mère,  ils  finissent  par  se  troubler  et  il  se  forme  dans  l’eau  mère  un 
dépôt  cristallin  de  l’hydrate  P206H4-bIF0,  qui  est  peut-être  un 
mélange  de  l’acide  normal  et  du  dihydrate  (A.  Joly). 
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M.  Saengcr  a obtenu  ce  monohydrate  en  cristaux  cubiques 
lisibles  à 79°, 5-81°, 5 et  se  concrétant  à 70°.  D'après  M.  À.  Joly, 
| ’acide  normal  fond  à 70°  et  se  décompose  ensui  te  avec  dégagement 
| le  chaleur  (sa  température  s’élève  à 99°, 5)  en  acide  phosphoreux 
; ît  acide  métaphosphorique 

P2OeH4  = P03H ;1  + PO 3 H . 


La  présence  de  l’eau  rend  l’acide  plus  instable  et  il  se  forme 
dors  de  Y acide  orthophosphoriqiœ , ainsi  que  le  prouve  la  chaleur 
le  neutralisation  du  mélange. 

Avant  son  dédoublement,  l'acide  hypophosphorique  résiste  àtous 
es  agents  oxydants,  sauf  au  permanganate  de  potassium  qui  le 
:ransforme  à chaud  en  acide  phosphorique.  ('/est  celte  réaction 
qui  a servi  à fixer  sa  composition.  Le  peroxyde  d’hydrogène,  le 
chlore,  le  chlorure  mercurique,  l’azotate  d’argent  sont  sans  action. 
L'acide  azotique  hâte  son  dédoublement  et  oxyde  ensuite  l’acide 
j phosphoreux. 

Le  molybdate  d'ammonium  ne  produit  pas  de  réaction  immédiate 
avec  l’acide  hypophosphorique. 

L’acide  hypophosphorique  libre  ne  précipite  pas  les  sels  de 
baryum  et  de  calcium;  il  ne  précipite  les  sels  de  magnésium 
qu’après  addition  d’ammoniaque.  Il  donne  des  précipités  blancs 
avec  les  sels  de  plomb  et  le  chlorure  ferrique,  ainsi  qu’avec  l'eau 
de  chaux  et  l’eau  de  baryte;  un  précipité  bleuâtre  avec  le  sulfate 
1 de  cuivre.  Il  précipite  les  nitrates  de  mercure,  mais  non  le  chlo- 
rure mercurique. 

453.  Hypophosphates.  — L'acide  hypophosphorique  est 
tétrabasique.  Ses  sels  sont  très  stables  et  la  plupart  bien  cristalli- 
sés. On  connaît  quatre  sels  de  sodium  qui  sont  : 


L’hypophospliate  normal P206Na4  H-  10H2O 

trisodique P20GNa3H  + 9H20 

disodique P20GNa2H2-f-  6II20 

monosodique P206Na  H3-f-  2H20 


Le  sel  neutre  est  soluble  dans  30  parties  d’eau  froide  ; le  sel 
disodique,  qui  sert  à séparer  l’acide  hypophosphorique  du  mélange 
acide,  exige  45  parties  d’eau  froide  et  se  dissout  dans  5 parties  d’eau 
bouillante.  Bouilli  avec  1/4  de  molécule  de  carbonate  de  sodium, 
il  donne  un  autre  sel  beaucoup  plus  soluble  (P2O6)2Nar’H3-f-20Il2O. 

Les  sels  d’ammonium  sont  d’autant  plus  solubles  qu’ils  sont 
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plus  acides.  Ceux  de  potassium  sont  très  solubles,  surtout  le  sel 
neutre;  ceux  de  lithium  le  sont  peu. 

Le  sel  de  sodium  neutre  possède  une  réaction  alcaline.  11  donne 
un  précipité  cristallin  avec  le  sulfate  de  magnésium;  le  sel  diso- 
dique  donne  à chaud  un  précipité  qui  se  dissout  parle  refroidis- 
sement. Il  est  acide  au  tournesol  et  neutre  à l’orangé  3.  Le  sel  tri- 
sodique  colore  la  phénolphtaléine  en  violet  pâle  (A.  Joly).  Les 
•chaleurs  de  neutralisation  successives  sont  de  15fcaL,050  pour  la 
formation  du  sel  monosodique  ; de  12cal-,060  pour  le  sel  diso- 
clique  ; de  0cal-,540  pour  le  sel  trisodique  (Joly). 

Le  sel  bary tique  neutre  est  un  précipité  peu  soluble.  Le  sel 
barytique  acide  est  cristallisé  et  soluble  dans  1000  parties  d’eau. 
Le  sel  de  calcium  neutre  est  presque  insoluble.  Le  sel  d’argen! 
est  peu  soluble.  Lorsqu’on  ajoute  du  chlorure  de  baryum  à la 
solution  du  sel  disodique,  on  obtient  un  précipité  gélatineux 
•d’hypophosphate  neutre  et  la  liqueur  devient  acide;  mais  cette 
-acidité  disparaît  bientôt  et  le  sel  barytique  neutre  se  transforme 
en  cristaux  du  sel  barytique  acide  (A.  Joly). 

Calciné  à l’air,  l’hypophosphate  P206Ba2  se  convertit  en  pyro- 
phosphate P20  Ba2,  tandis  que  le  sel  acide  laisse  un  résidu  de 
métaphosphate  (PG3)2Ba.  La  calcination  du  sel  d’argent  le  con- 
vertit avec  incandescence  en  un  mélange  d’argent  et  de  métaphos- 
phate d’argent 

P20(iA.g4  = Ag2  + 2P03Ag. 


Le  brome  convertit  l’hypophosphate  neutre  de  sodium  en 


pyrophosphate  acide.  Si  l’on  assigne  à l’acide  liypophosphorique 
une  constitution  analogue  à celle  de  l’acide  pyrophosphorique. 


cette  réaction  est  représentée  par  l’équation  : 


°-P°[oNa)2  + Br2  + R2°  = 2NaBr  + 

Mypophosphate. 


n^PO(ONa)(OH) 

u^PO(ONa)(OH) 

Pyrophosphate. 


L’acide  bypophosphorique  est  donc  en  réalité  l 'acide  hypopy- 
rophosphorique . 


ANHYDRIDE  PHOSPHORIQUE.  — P20^. 

454.  Préparation.  — C’est  le  produit  de  la  combustion  vive 
du  phosphore  dans  l’air  sec.  On  en  obtient  facilement  de  petites 
quantités  en  brûlant  du  phosphore,  essuyé  avec  du  papier  à filtrer, 
sous  une  cloche  bien  sèche  reposant  sur  une  assiette.  Les  fumées 
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épaisses  qui  se  produisent  se  déposent  en  flocons  neigeux  sur  les 
parois  de  la  cloche  et  sur  l’assiette.  Pour  le  préparer  en  plus  grande 
quantité,  on  fait  usage  de  l’appareil  représenté  fig.  142,  et  qui 
consiste  en  un  grand  ballon  pourvu  de  deux  tubulures  latérales. 
Le  col  du  ballon  est  traversé  par  un  large  tube  de  porcelaine  auquel 
est  suspendu,  par  des  fils  mé- 
talliques, un  petit  creuset  de 
porcelaine  G.  C est  dans  ce 
, creuset  qu’on  introduit  le 
j,  phosphore,  séché  rapidement, 
i par  le  tube  B.  On  commence 
l’ expérience  en  enflammant 
le  phosphore  a l’aide  d’une 
tige  de  fer  chauffée;  on  conti- 
nue alors  d’ajouter  du  phos- 
phore jusqu’à  production  de 
la  quantité  voulue  d’anhy- 
dride. Cet  anhydride  se  dépose 
en  partie  dans  le  ballon  et  en 
est  retiré  à la  fin  de  1 expé- 
rience, une  autre  portion  est 
entraînée  dans  le  flacon  F parle  courant  d’air  qui  traverse  le  ballon. 
Le  courant  d’air  nécessaire  à la  combustion  est  produit  soit  par 
une  soufflerie,  soit  à l’aide  d’un  aspirateur  relié  au  tube  E;  l’air 
traverse  un  tube  desséchant  A avant  d’arriver  dans  le  ballon. 

L’opération  terminée,  on  retire  l’anhydride  le  plus  vite  possible 
du  ballon  et  du  flacon  E et  on  l’introduit  dans  des  flacons  bien 
bouchés  et  bien  secs. 

La  formation  d’une  molécule  P2CF  solide  dégage  363cal  ,8. 

455.  Propriétés.  — L’anhydride  phosphorique  se  présente 
en  flocons  blancs,  légers,  très  déliquescents,  inodores  lorsqu’ils  sont 
exempts  d’anhydride  phosphoreux. 

MM.  Hautefeuille  et  Perrcy  ont  montré  récemment  qu’il  existe 
trois  modifications  de  l’anhydride  phosphorique  qui,  mélangées, 
constituent  l’anhydride  ordinaire. 

Sifonbrûle  du  phosphore  dans  un  tube  traversé  par  un  courant 
d’air  sec,  il  se  forme,  dans  les  parties  froides  du  tube,  un  dépôt 
cristallisé  ; dans  les  parties  plus  chaudes,  un  dépôt  amorphe  ; enfin 
dans  les  parties  très  chaudes,  il  se  produit  une  masse  vitreuse  qui, 


Fig.  142. 


I.  — Chimie  minérale. 
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comme  le  dépôt  amorphe,  constitue  évidemment  un  polymère  de 
l'anhydride  cristallisé. 

Anhydride  cristallisé.  — Il  est  en  flocons  cristallins  ou  en  cris- 
taux clinorhombiques  isolés,  incolores,  transparents  et  très  réfrin- 
gents. Sa  tension  de  vapeur  est  de  760  millimètres  à 250°;  mais 
cette  tension  tombe  rapidement  à quelques  millimètres  parce 
qu’il  y a polymérisation  et  transformation  dans  la  modification 
amorphe.  Pour  distiller  l’anhydride  cristallisé,  il  faut  donc  opérer 
rapidement  en  facilitantla  volatilisation  par  un  courant  de  gaz  car- 
bonique sec. 

L’anhydride  phosphorique  cristallisé  se  dissout  immédiatement 
dans  l’eau,  en  dégageant  44caK,58.0  pour  1 moléc.  P20\ 

Anhydride  amorphe  ou  pulvérulent.  — Il  se  produit  facilement 
lorsqu’on  chauffe  l’anhydride  cristallisé  à 440°  (vapeur  de  soufre). 
Traité  par  l’eau,  il  se  transforme  en  une  masse  gélatineuse,  qui 
ne  se  dissout  que  lentement,  en  dégageant  41cal,320.  L’anhy- 
dride cristallisé  s’est  donc  transformé  en  anhydride  amorphe  avec 
dégagement  de  chaleur. 

Anhydride  vitreux.  — Il  se  forme  au  rouge  naissant;  il  est  alors 
liquide  et  se  prend  par  le  refroidissement  en  une  masse  vitreuse; 
cette  solidification  est  accompagnée  de  crépitements  et  de  lumière. 
Au  rouge  vif,  il  se  sublime  et  donne  de  l’anhydride  cristallisé.  Il 
ne  se  dissout  que  très  lentement  dans  l’eau. 

Lorsqu’on  traite  l’anhydride  ordinaire  par  l’eau,  il  se  produit 
une  réaction  très  vive  qui  donne  naissance  à l’acide  métaphos- 
phorique 

P205  H-  H20  = 2P03H 


et  il  se  produit  toujours  des  grumeaux  gélatineux,  dus  à la  pré- 
sence de  l’anhydride  amorphe. 


ACIDES  PHOSPHORIQUES. 

456.  L’anhydride  phosphorique  en  se  dissolvant  dans  l'eau  donne 
un  acide  qui  a pour  composition  P03H.  Les  propriétés  de  cette  solu- 
tion sont  fortement  modifiées  lorsqu’on  la  soumet  à une  ébullition 
prolongée;  elle  renferme  alors  un  acide  dont  la  composition  est 
représentéeparPCTH3,  c’est-à-dire  qu’il  renferme  les  éléments  d’une 
molécule  d’eau  de  plus  que  le  premier  acide.  C’est  ce  qu'avaienl 
remarqué  Engelhardt  et  Berzelius  en  1826.  Vers  la  même  époque, 
en  1828,  Clarke  fit  la  remarque  que  le  phosphate  ordinaire  do 
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j sodium  offrait  d’autres  réactions  après  avoir  été  calciné.  Sa  solu- 
i tion  donne  notamment  alors  un  précipité  blanc  avec  l’azotate 
| d’argent,  tandis  qu’avant  d’avoir  été  calciné  il  fournissait  un 
I précipité  jaune.  Gay-Lussac  nomma  acide  pyrophosphorique 
l’acide  contenu  dans  le  sel  calciné.  On  savait  en  outre  que  lors- 
I qu’on  ajoute  une  solution  de  phosphate  ordinaire  de  sodium, 
qui  possède  une  réaction  alcaline,  à de  l’azotate  d’argent,  qui  est 
I neutre,  on  obtient  un  précipité  de  phosphate  d’argent  jaune, 

| tandis  que  la  liqueur  devient  très  acide.  Cette  réaction  paraissait 
j en  contradiction  avec  la  loi  de  Ricliter. 

Tous  ces  faits  restèrent  obscurs  jusqu’aux  recherches  classiques 
de  Th.  Graham,  qui  montra  qu’il  existe  trois  modifications  de 
l’acide  phospborique,  différant  par  leur  capacité  de  saturation. 
Les  phosphates  ordinaires,  lorsqu’ils  sont  saturés,  renferment 
3 molécules  d’oxyde  métallique  pour  1 molécule  d’anhydride  phos- 
phorique;  les  pyropliosphates  renferment  2 molécules  d’oxyde; 
enfin,  les  métaphosphates,  qui  sont  les  sels  de  l’acide  obtenu  en 
dissolvant  l’anhydride  dans  l’eau,  ou  en  chauffant  l’acide  ordinaire 
à 250°,  sont  saturés  par  une  seule  molécule  d’oxyde.  A ces  diffé- 
rents sels  correspondent  des  acides  qui  renferment  précisément  la 
quantité  d’eau  correspondant  à la  quantité  d’oxyde.  On  a ainsi 
trois  acides  représentés  par  les  formules 


Formules  Formules 

dualistiques.  unitaires. 

Acide  mélaphosphorique P205.  H20  P03H 

— pyrophosphorique P205.2H20  P207H4 

— phosphorique  ordinaire  ou 

orthophosphorique P20“.3H20  POU3 


Ainsi  que  cela  ressort  de  ce  qui  a été  dit,  ces  acides  ne  diffèrent 
pas  seulementparleur  degré  d’hydratation,  mais  par  des  caractères 
bien  tranchés.  Pour  exprimer  la  constitution  de  ces  divers  acides 
on  peut  y envisager  le  phosphore  comme  triatomique  ou  comme 
pentatomique.  Dans  le  premier  cas,  on  peut  les  représenter  par 
les  formules  de  structure  : 


HO  — O — P 


/HO 

\ho 


O 


p/O  — OH 

/ \OH 
\p/°H 

\0  — OH 


yO 

HO  — P(  I 
\0 


Dans  le  dernier  cas  il  faut  y admettre  le  radical  triatomique 

phosphoryle  (P  = 0)'",  qui  existe  dans  l’oxychlorure  de  phos- 
phore PO. Cl3 


s <n 
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y O II 
POf-OH 
\OH 


Acide  ortliophosphorique. 


0< 


v/OH 
\OM 
./OH 

\OH 

Acide  pyrophosphorique. 


PO' 

PO" 


PO 


/O 

\OH 


Acide  métaphosphorique. 


L’acide  métaphosphorique  est  un  acide  monobasique;  l’acide 
pyrophosphorique  est  tétrabasique  et  l’on  en  connaît  des  sels 
acides  et  des  sels  mixtes.  L’acide  ortliophosphorique  est  tribasique 
et  fournit  les  sels  POlM3 — P04M2H  et  P04MH2.  L es  premiers  ne 
sont  pas  modifiés  par  la  chaleur;  les  sels  dimétalliques  se  trans- 
forment en  pyrophosphates 


2P04M2H  = P207M4  + H20 

et  les  sels  monométalliques  en  métaphosphates 

P04MII2  = P03M  H-  H20. 


Les  sels  ainsi  obtenus  sont  très  différents  des  sels  primitifs.  Ainsi, 
si  l’on  calcine  le  phosphate  acide  de  calcium,  qui  est  extrêmement 
soluble  dans  l’eau,  il  se  transforme  en  métaphosphate  insoluble. 
L’acide  phosphorique  lui-même,  suivant  la  température  à laquelle 
il  a été  porté,  est  converti  en  acide  pyrophosphorique  ou  en  acide 
métaphosphorique. 

Inversement,  on  passe  des  métaphosphates  et  pyrophosphates 
aux  phosphates  ordinaires  par  fixation  d'eau  ou  d’un  oxyde.  Les 
acides  métaphosphorique  et  pyrophosphorique  sont  convertis  par 
une  ébullition  prolongée  avec  l’eau  ou  très  lentement  à froid,  en 
acide  ortliophosphorique.  Nous  reviendrons  plus  loin  avec  plus 
de  détails  sur  ces  transformations,  en  nous  occupant  en  particu- 
lier de  chaque  acide  et  de  leurs  sels. 

Nous  voulons  seulement  encore  faire  ressortir  ici  les  caractères 
qui  distinguent  le  plus  nettement  ces  divers  acides  et  qui  sont 
fondés  sur  les  réactions  avec  l’albumine,  le  chlorure  de  baryum 
et  l’azotate  d’argent. 


Acide  Acide  Acide 

métaphosphorique.  pyrophosphorique.  orthophosphorique. 

Albumine Coagulée.  Rien.  Rien. 

Chlorure  de  baryum..  Précipité  blanc.  Ne  donnent  un  précipité  qu’après 

neutralisation  par  l’ammoniaque. 
Azotate  d’argent Précipité  blanc.  Précipité  blanc.  Précipitéjaune. 

mais  seulement  après  neutralisa- 
tion. 
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Une  dernière  différence,  très  remarquable,  réside  dans  l'action 
physiologique  des  sels  de  ces  trois  acides.  Si  on  les  injecte  dans 
le  sang-,  on  trouve  que  les  orthopliospliates  sont  tout  à fait  inof- 
fensifs; les  pyrophospliates  sont  éminemment  toxiques  et  provo- 
quent la  mort;  les  métaphosphates  sont  ég-alement  toxiques,  mais 
à un  degré  beaucoup  plus  faible  (Gamgee). 

457.  Acide  métaphospliorique  P03II.  — Cette  modification, 
découverte  par  Th.  Graham  en  1833,  se  produit  lorsqu’on  chauffe 
l'acide  phosphorique  ordinaire  jusqu’à  ce  qu’il  n’abandonne  plus 
d'eau.  Il  constitue  alors  Y acide  'phosphorique  vitreux  du  commerce. 
La  calcination  du  phosphate  ammonique  fournit  le  même  acide  : 

P04H(AzH4)2  — PO 3 II  -f  H20  + 2AzH3. 

On  l'obtient,  comme  on  l’a  vu,  en  dissolution  lorsqu'on  traite 
l’anhydride  phosphorique  par  l’eau.  On  peut  encore  préparer  sa 
solution  en  décomposant  par  l'hydrogène  sulfuré  le  métaphosphate 
de  plomb  délayé  dans  l’eau. 

M.  Gustavson  l’a  obtenu  en  traitant  l’acide  phosphoreux  par  le 
brome,  qui  lui  enlève  H2. 

L’acide  vitreux  est  transparent,  incristallisable,  très  soluble  dans 
l'eau  et  déliquescent.  Il  se  volatilise  au  rouge  blanc  et  décompose 
les  sulfates  au  rouge.  Sa  solution  aqueuse  coagule  l’albumine  et 
précipite,  sans  neutralisation,  les  sels  de  baryum  et  d’argent. 

Maintenue  en  ébullition  sa  solution  perd  ces  caractères  et  pré- 
sente ceux  de  l’acide  orthophosphorique,  sans  qu’on  observe  la 
production  intermédiaire  d’acide  pyrophosphorique.  Cette  trans- 
formation exige  à froid  un  temps  très  long  pour  être  complète. 

Métaphosphates.  — Ces  sels  correspondent  comme  composition 
aux  azotates  normaux.  Ils  se  forment  par  neutralisation  directe  de 
l’acide  o u par  la  calcination  desphosphatesmonométalliques(223), 
ainsi  que  par  l’action  de  l’anhydride  phosphorique  sur  les  ortho- 
ou  pyrophosphates.  Inversement,  ils  sont  convertis  en  phosphates 
acides  en  se  combinant  à l’eau.  Les  métaphosphates  de  calcium 
et  de  baryum,  qui  sont  insolubles  dans  l’eau,  s’y  dissolvent 
néanmoins  à la  longue  en  se  transformant  en  orthophosphates  : 

(P03)2Ba  -f  2H20  = (P04)2BaH4. 

Le  métaphosphate  d’argent  blanc  et  quelques  autres  se  trans- 
forment en  phosphate  trimétallique  et  acide  libre  : 

3P03Ag  -f  3It20  = P04Ag3  -f-  2P04II3. 
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Los  métaphosphates  alcalins  sont  solubles,  fusibles  et  incristal- 
lisables. 

Ces  sels  sont  convertis  en  pyrophosphates  on  en  orthophosphates 
lorsqu  on  les  chaude  avec  1 ou  2 molécules  de  polasse. 

458.  Acides  polymétaphosphoriques.  — En  étudiant  les 
métaphosphates,  Graham  avait  déjà  remarqué  que  l’acide  rnéta- 
phosphorique  pouvait  présenter  diverses  modifications  qui  ont  plus 
particulièrement  été  étudiées  par  Fleitmann  et  Ilenneberg.  Ces 
modifications  constituent  l’une  un  isomère;  les  autres  des  polv- 
mères,  de  l’acide  métaphosphorique  ordinaire.  Voici  la  liste  de 
ces  acides,  connus  seulement  par  quelques-uns  de  leurs  sels  : 

P03H  Acide  monométaphosphorique. 

2P03H  = P206H2  — dimélaphosphorique. 

3P03H  — P309H3  — Irimélaphosphoriqae. 

4P03H  = P401204  — LéLramélaphosphorique. 

6P03H  = P601806  — hexamélaphosphorique. 

Acide  monométaphosphorique.  — Il  se  produit  lorsqu’on 
chauffe  le  dimétaphosphate  d’ammonium  à 300°.  Son  sel  de 
potassium  se  forme  lorsqu’on  calcine  au  rouge  le  phosphate  mono- 
potassique  ou  le  métaphosphate,  ou  bien  l’acide  phosphorique 
avec  1 molécule  de  potasse  ou  de  chlorate  de  potassium.  Tous  les 
monométaphosphatcs,  y compris  les  sels  alcalins , sont  insolubles 
dans  l’eau. 

Cet  acide  se  distingue  des  polymétaphosphates  en  ce  qu’il  ne 
donne  pas  de  sels  doubles. 

Dimétaphosphates.  — Ces  sels  se  produisent  lorsqu’on  chauffe 
les- oxydes  de  zinc,  de  manganèse,  de  cuivre  à 350°  avec  un  excès 
d’acide  phosphorique.  En  traitant  les  sels  métalliques  ainsi 
obtenus  par  un  sulfure  alcalin,  on  produit  le  sel  alcalin  correspon- 
dant : les  sels  alcalins  sont  solubles  dans  l’eau  et  cristallisables. 
Les  autres  sontinsolubles.  Il  existe  des  sels  doubles,  par  exemple  : 

(P206)2CuK2  et  P206KNa  + H20. 

Le  selsodique  se  précipite  par  l’addition  d'alcool  à sa  solution 
aqueuse;  il  renferme  2II20  de  cristallisation. 

Le  sel  ammoniacal  est  en  prismes  clinorhombiques  anhydres  se 
transformant  à 300°  en  acide  monométaphosphorique. 

Trimétaphosphates.  — On  obtient  le  sel  de  sodium  P309Na3,  à 
côté  du  monométaphosphate  qui  est  insoluble,  ’orsqu’on  chauffe 
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doucement  le  sel  de  phosphore  P04Na(AzH4)H  jusqu’à  ce  que  la 
masse  d’abord  pâteuse  soit  devenue  cristalline  (Lindhom).  Il 
permet  d’obtenir  par  double  décomposition  les  autres  sels  qui, 
tous,  sont  solubles  dans  l’eau.  On  connaît  des  sels  doubles,  tels 
que  P309BaNa. 

Tétramétaphosphates.  — On  les  obtient  comme  les  diméta- 
phosphates,  mais  en  remplaçant  les  oxydes  de  zinc,  de  manganèse 
ou  de  cuivre  par  l’oxyde  de  plomb.  Les  sels  alcalins  sont  solubles 
et  incristallisables;  ils  donnent  avec  les  sels  alcalino-terreux  des 
précipités  poisseux.  Le  sel  de  sodium  chauffé  avec  le  dimétaphos- 
phate  de  cuivre  donne  le  sel  double  P4012CuNa2  (Fleitmann  et 
Henneberg). 

Hexamétaphosphates.  — Le  sel  de  sodium  PG0lsNa6  se  produit 
lorsqu’on  laisse  refroidir  lentement  le  métaphosphate  fondu.  Il  est 
incristallisable,  déliquescent  et  donne  avec  le  chlorure  de  baryum 
un  précipité  gélatineux  et  avec  les  sels  des  métaux  lourds  des 
précipités  résineux.  On  connaît  des  sels  doubles. 

La  constitution  de  ces  acides  polymétaphosphoriques  peut  se 
représenter  par  des  formules  analogues  aux  suivantes  : 

(PO)'"OH 

/ \ 

(PO)'"— OH  O O 

0^  )0  II 

\(PO)'"/OH  HO— (PO)"  .(PO)— OH 

xo 

Acide  dimétaphosphorique.  Acide  trimétaphosphorique. 

Ces  polymères  doivent  se  rapprocher  de  ceux  que  donne  l’anhy- 
dride phospborique. 

459.  Acide  pyrophosphorique  ou  diphospliorique.  — 

Il  résulte  de  la  soustraction  de  1 molécule  d’eau  à 2 molécules 
d’acide  pbosphorique  : 

2PO(OH)3  H20  = 

Cette  transformation  a lieu  lorsqu’on  maintient  l’acide  phospho- 
rique  à 213°  jusqu’à  ce  qu’il  n’offre  plus  ses  réactions  caractéris- 
tiques (Graham).  On  l’obtient  aussi  en  chauffant  au  bain-marie 
1 molécule  d’acide  métaphosphorique  avec  1 molécule  d’acide 
ortbopbospboriqne  (Graham) 

0(P0)0H  + PO(OH)3  - 0<y 
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Son  sel  de  sodium  se  produit  par  la  calcination  du  phosphate 
ordinaire  de  sodium 

2PO(ONa)2OII  = 0[P0(0Na)2]2  + II20. 

En  reprenant  par  l’eau  et  précipitant  la  solution  par  l’acétate  de 
plomb,  on  obtient  le  pyrophosphate  de  plomb  qui,  lavé,  délayé 
dans  l’eau  et  décomposé  par  l’hydrogène  sulfuré,  fournit  l’acide 
pyrophosphorique  en  dissolution.  Celle-ci  suffisamment  concen- 
trée fournit  l’acide  sous  forme  d’une  masse  vitreuse  (Graham) 
ou  en  cristaux  confus  (Peligot).  On  rencontre  quelquefois  ceux-ci 
à la  surface  de  l’acide  métaphosphorique  vitreux,  tombé  en  déli- 
quescence (Zettnow).  Sa  solution  se  conserve  très  longtemps  sans 
altération,  jusqu’à  six  mois  d’après  Graham.  Par  l’ébullition,  il  se 
convertit  en  acide  orthophosphorique  et  cette  transformation 
s’effectue  du  reste  dans  les  mêmes  circonstances  que  celle  de 
l’acide  métaphosphorique. 

L’acide  pyrophosphorique  ne  coagule  pas  l’albumine;  il  donne 
avec  les  sels  de  baryum  et  d’argent  des  précipités  blancs;  mais 
la  précipitation  n’est  complète  qu 'après  neutralisation. 

Pyrophosphates.  — L’acide  pyrophosphorique,  comme  l’in- 
dique sa  formule,  est  un  acide  tétrabasique  pouvant  donner  nais- 
sance à des  sels  acides  et  à des  sels  mixtes.  Les  sels  alcalins 
tétramétalliques  ont  une  réaction  alcaline  ; les  sels  dimétalliques 
sont  légèrement  acides.  Les  sels  alcalins  sont  solubles  dans 
l’eau;  les  autres  sont  insolubles  ; mais  certains  d’entre  eux  se 
dissolvent  dans  un  excès  de  pyrophosphates  alcalins  en  formant 
des  sels  doubles  solubles,  par  exemple  P207Fe]\'a2.  Le  sel  de 
sodium  est  cristallisable  et  ses  cristaux  renferment  de  l’eau  de 
cristallisation.  Le  sel  d’argent  est  un  précipité  blanc,  soluble  dans 
l’acide  azotique  étendu. 

Tétraphosphates.  — Fleitmann  et  Henneberg  ont  obtenu  le  sel 
de  sodium  P;013N6  en  fondant  1 molécule  de  pyrophosphate 
avec  2 molécules  de  métaphosphate.  Ce  sel  est  soluble  dans 
l’eau  bouillante  et  cristallise  par  le  refroidissement.  Le  sel  d’ar- 
gent P;013Ag6  est  un  précipité  blanc.  On  peut  représenter  la 
constitution  de  l’acide  tétraphosphorique  par  la  formule  : 

O — PO(OH)2 
/PO^OH 
U\P0— OH 
• O — PO(ÜH)2 
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460.  Acide  orthophosphorique  P04IÏ3  ou  PO(OII)3.  — 
Vous  rappellerons  sa  formation  clans  l’action  de  l’eau  bouillante 
mr  les  acides  mêla-  et  pyropliosphorique  ainsi  que  par  l’oxydation 
ies  acides  moins  oxygénés  ou  par  leur  décomposition  sous  l’in- 
fluence de  la  chaleur.  11  se  produit  lorsqu’on  décompose  le  pen- 
■achlorure  ou  l’oxychlorure  de  phosphore  par  l’eau,  ainsi  que  par 
i’oxydation  du  phosphore  par  l’acide  azotique.  D’après  Ohme, 
l'acide  azotique  concentré  donnerait  de  l’acicle  pyropliosphorique. 
On  l'obtient  enfin  en  décomposant  les  orthophosphates  par  un 
autre  acide. 

461.  Préparation.  — La  préparation  de  l’acide  phospho- 
rique  par  l’oxydation  du  phosphore  sous  l’influence  de  l’acide 
azotique  est  généralement  abandonnée,  à la  fois  comme  trop 
coûteuse  et  comme  trop  dangereuse.  Nous  la  décrirons  néanmoins. 

Le  phosphore  ordinaire  donne  lieu  à une  réaction  très  vio- 
lente avec  l’acide  azotique  ; aussi  le  remplace-t-on  par  le  phos- 
phore rouge. 

On  chauffe  dans  une  cornue  1 partie  de  phosphore  ordinaire 
avec  10  ou  15  parties  d’acide  azotique  étendu  d’eau,  de  1,20  de 
densité,  ou  le  phosphore  rouge  avec  de  l’acide  azotique  ordi- 
naire, jusqu’à  dissolution  complète,  en  cohobant  l’acide  qui  distille. 
Quand  tout  le  phosphore  est  dissous,  on  chasse  l’acide  azotique. 
Lorsque  la  solution  a atteint  une  certaine  concentration  il  se 
produit  une  vive  effervescence  avec  dégagement  de  vapeurs 
rouges,  dues  à la  présence  d’une  certaine  quantité  d’acide  phos- 
phoreux qui  s’oxyde  subitement;  on  ajoute  alors  de  petites  quan- 
tités d’acide  azotique  pour  compléter  cette  oxydation,  puis  on 
achève  la  concentration.  Si  celle-ci  est  poussée  trop  loin  le  résidu 
peut  contenir  de  l’acide  méta-  ou  pyropliosphorique  ; on  le  chauffe 
donc  avec  un  peu  d’eau  pour  hydrater  ces  acides. 

On  peut  retirer  l’acide  phosphorique  des  cendres  d’os  par  plu- 
sieurs procédés  : 1°  directement  en  les  traitant  par  l’acide  sul- 
furique; 2°  en  transformant  le  phosphate  calcique  en  phosphate 
de  plomb  ou  de  baryum,  que  l’acide  sulfurique  décompose  plus 
intégralement;  3°  enfin  en  convertissant  le  phosphate  des  os  en 
phosphate  diammoniqüc,  qu'on  décompose  par  la  chaleur. 

1°  Le  traitement  direct  des  cendres  d’os  par  l’acide  sulfurique 
est  assez  long  à cause  de  la  difficulté  de  séparer  complètement 
le  sulfate  de  calcium;  en  outre  l’acide  phosphorique  obtenu  ren- 
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ferme  tout  le  phosphate  de  magnésium  qui  accompagne  le  phos- 
phate calcique  dans  les  os  (Liehig  et  Gregory). 

2°  Pour  transformer  les  cendres  d’os  en  phosphate  de  plomb, 
on  les  dissout  dans  la  plus  petite  quantité  possible  d’acide  azoti- 
que et  on  précipite  la  solution  par  l’acétate  de  plomb.  On  lave  le 
précipité  à l’eau  bouillante,  on  le  délaye  dans  l’eau  et  on  le 
traite  par  un  courant  d’hydrogène  sulfuré.  On  peut  aussi  décom- 
poser le  phosphate  de  plomb  par  une  quantité  calculée  d’acide 
sulfurique  étendu  : 

(P04)2Pb'j  + 3S04H2  = 2P04H3  + 3S04Pb. 

11  peut  rester  un  peu  de  plomb  en  dissolution  ; on  le  précipite 
alors  par  l’hydrogène  sulfuré  et  on  concentre  la  liqueur  fil- 
trée (Berzelius). 

Pour  la  transformation  en  phosphate  de  baryum,  on  dissout 
1 partie  de  cendres  d’os  dans  1 partie  d’acide  chlorhydrique  et 
4 parties  d’eau  et  on  ajoute  à la  solution  décantée  et  filtrée  une 
dissolution  bouillante  de  1 p.  5 de  sulfate  de  sodium  anhydre. 
On  sépare  le  sulfate  de  calcium  qui  se  dépose  et  on  précipite 
celui  qui  reste  dissous  par  du  carbonate  de  sodium.  Après  une 
nouvelle  filtration,  on  précipite  la  solution,  qui  renferme  du 
phosphate  et  du  chlorure  de  sodium,  par  le  chlorure  de  baryum. 
On  traite  ensuite  le  phosphate  bary tique  par  1 partie  d’acide  sul- 
furique étendu  de  3 parties  d’eau  et  on  concentre  la  dissolution 
filtrée,  qui  fournit  l’acide  phosphorique  pur  (Neustadt). 

3°  Pour  préparer  le  phosphate  diammonique,  qui  donne  de 
l’acide  métaphosphorique  par  la  calcination,  on  ajoute  de  l’ammo- 
niaque au  phosphate  monocalcique  obtenu  en  traitant  les  cendres 
d’os  par  les  deux  tiers  de  leur  poids  d’acide  sulfurique.  Il  se 
précipite  du  phosphate  tricalcique  : 

3(P04)2CaH4  + 8A/.H3  = (P04)2Cà3  + 4P04H(AzH4)2. 

La  solution  renfermant  le  phosphate  d’ammonium  contient  en 


carbonate  ammonique,  on  filtre  et  on  concentre.  La  petite  quan- 
tité de  sulfate  ammonique  accompagnant  le  produit  principal  se 
volatilise  lorsqu’on  décompose  le  phosphate  diammonique,  qu’on 
peut  du  reste  aussi  purifier  par  cristallisation,  le  sulfate  ammo- 
nique restant  dans  les  eaux-mères. 

Au  lieu  de  calciner  le  phosphate  diammonique,  ce  qui  conduit  à 
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l'acide  mélaphosphorique,  M.  A.  Joly  le  convertit  pour  obtenir 
l'acide  phosphorique  pur  en  sel  mono-ammonique.  Ce  sel,  peu 
soluble  dans  l’eau  froide,  s’obtient  en  traitant  le  phosphate  diam- 
monique,  convenablement  purifié,  en  solution  bouillante,  par 
l’acide  chlorhydrique  jusqu’à  réaction  légèrement  acide  à 
l’orangé  3. Le  sel  mono-ammonique  cristallise  par  refroidissement. 

Ce  phosphate  mono-ammonique  est  arrosé  avec  de  l’acide 
chlorhydrique  pur  et  concentré  ; en  chauffant,  il  se  dissout  et 
par  le  refroidissement  il  cristallise  du  sel  ammoniac  qu’on  filtre 
à la  trompe.  Le  liquide  filtré  renferme  encore,  outre  l’acide  phos- 
phorique, de  l’acide  chlorhydrique  et  du  sel  ammoniac.  Pour 
détruire  celui-ci,  on  évapore  la  solution  en  l'additionnant,  par 
petites  portions,  d’acide  azotique  et  quand  tout  l’acide  chlorhy- 
drique est  chassé  et  l'ammoniaque  décomposée,  on  achève  la 
concentration  dans  une  capsule  de  platine.  On  fait  bouillir  fina- 
lement le  résidu  avec  un  peu  d’eau  pour  convertir  l’acide  méta- 
phosphorique  en  acide  orthophosphorique. 

L’acide  phosphorique  du  commerce  renferme  souvent  de  l’acide 
arsénique  provenant  de  l'arsenic  contenu  dans  les  matières  em- 
ployées. Pour  l’éliminer,  on  le  dissout  dans  un  peu  d’eau,  on 
réduit  l’acide  arsénique  à l’état  d’acide  arsénieux  par  l’acide 
sulfureux,  puis  on  précipite  l’acide  arsénieux  par  l’hydrogène 
sulfuré,  on  filtre  et  on  concentre. 

462.  Propriétés.  — L’acide  phosphorique  cristallise  de  sa 
solution  sirupeuse,  exposée  dans  le  vide  sec,  en  prismes  pointés, 
à 4 ou  à 6 pans,  transparents  ; mais  la  solution  reste  facilement  en 
surfusion.  Les  cristaux  appartiennent  au  type  orthorhombique. 
Ils  fondent  à 41°, 75  (Berthelot);  ils  ont  pour  densité  1,88  (H.  Schiff). 

M.  A.  Joly  a signalé  un  hydrate  obtenu  par  les  froids  de  l’hiver, 
renfermant  2P04H3-|-H-0.  Cet  hydrate  est  en  prismes  aplatis, 
fusibles  à 27°. 

Chauffé  à 213°  l’acide  phosphorique  se  transforme  presque  inté- 
gralement en  acide  pyrophosphorique  ; à une  température  plus 
élevée  en  acide  métaphosphorique. 

Il  est  soluble  en  toutes  proportions  dans  l’eau.  Sa  solution  ne 
coagule  pas  l’albumine  ; elle  donne  avec  le  chlorure  de  baryum 
un  précipité  blanc,  après  neutralisation  par  l’ammoniaque  et  avec 
1 azotate  d’argent  un  précipité  jaune,  aussi  après  neutralisation;  ce 
précipité  est  soluble  dans  l'acide  azotique  et  dans  l’ammoniaque. 
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Fondu  avec  du  charbon  ou  en  présence  de  gaz  réducteurs,  il 
est  réduit  avec  production  de  phosphore  et  si  la  fusion  a lieu 
dans  un  vase  de  platine,  celui-ci  est  bientôt  percé  par  suite  de 
la  formation  de  phosphure  de  platine  très  fusible. 

Chauffé  à 200°  avec  du  phosphore,  il  donne  de  l’acide  phos- 
phoreux, de  l’acide  hypophosphoreux  et  un  peu  d’hydrogène 
phosphoré. 

463.  Orthophosphates.  — L’acide  orthophosphorique  est  un 
acide  tribasique  donnant  trois  séries  de  sels  qui  sont,  pour  les  mé- 
taux monatomiques  PO(ONa)3;  PO(OH)(ONa)2  et  PO(OH)s(ONa), 
et  pour  les  métaux  diatomiques,  le  calcium,  par  exemple, 

(P0)2(02Ca")  ou  (P04)2Ca3, 

P0(0II)(02Ca")  ou  PO*Ca"H, 

(P0)2(0H)4(02Ga")  ou  (P04)2Ca"H4. 

Parmi  les  orthophosphates  trimétalliques,  quelquefois  encore 
nommés  phosphates  basiques , et  qui  sont  en  réalité  les  phos- 
phates neutres  ou  normaux,  abstraction  faite  de  leur  action  sur 
les  matières  colorantes,  les  sels  alcalins  sont  seuls  solubles,  sauf 
le  sel  de  lithium  qui  est  insoluble.  Ceux  qui  sont  insolubles  dans 
l’eau  se  dissolvent  en  général  facilement  dans  les  acides  étendus. 

Certains  métaux,  notamment  l’argent  et  le  plomb,  ont  une 
tendance  particulière  à donner  le  phosphate  trimétallique,  même 
dans  les  conditions  où  devrait  se  former  un  sel  acide.  Ainsi  on 
obtient  le  phosphate  triargentique,  insoluble,  jaune,  quand  on 
verse  de  l’azotate  d’argent  dans  une  solution  de  phosphate  diso- 
dique  ou  de  phosphate  monosodique  : 

P04Na2H  + 3Az03Ag  = P04Ag3  + 2Az03Na  + Az03H 
P04NaH2  + 3Az03Ag  = P04Ag3  + Az03Na  + 2Az03H. 

Ces  équations  rendent  compte  de  ce  fait,  inexpliqué  jusqu’aux 
recherches  de  Graham,  que  la  solution  devient  franchement 
acide  quoique  le  phosphate  monosodique  soit  très  alcalin  au 
tournesol  et  que  même  le  phosphate  disodique  le  soit  faiblement. 

Les  phosphates  dimétalliques,  en  général  très  peu  solubles,  sauf 
les  sels  alcalins,  et  les  sels  monométalliques  qui  sont  solubles  dans 
l’eau,  se  produisent  par  l'action  des  acides,  même  de  l'acide  car- 
bonique, sur  les  phosphates  normaux  : 

P04Na3  -f-  CO2  -|-  H2 O = P04Na2H  -f-  C03NaH 

C’est  ainsi  que  l’acide  carbonique  peut  rendre  soluble  le  phos- 
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I hâte  tricalcique  dans  le  sol  et  permettre  son  assimilation  par  les 
lantes. 

(P04)2Ca3  + 2C03+  H20  = (P04)2CaII4  + 2COsCa. 

Le  phosphate  le  plus  usuel  est  le  phosphate  disodique,  dit 
'hosphate  neutre  P04Na3H,  qui  cristallise  et  qui  s’obtient  en  trai- 
ant  par  le  carbonate  de  sodium  le  phosphate  acide  de  calcium 
cendres  d’os  et  acide  sulfurique).  Un  autre  phosphate  dimétal- 
ique,  usité  dans  l’analyse  au  chalumeau,  est  le  sel  de  phosphore 
>u  phosphate  sodico-ammonique  P04Na(AzH4)H.  Le  phosphate 
liammonique  P04H(AzH4)2  peut  remplacer  dans  bien  des  cas, 
.urtout  dans  l’analyse  chimique,  le  phosphate  disodique.  Les 
diosphates  dimétalliques,  sauf  les  sels  ammoniacaux,  sont  con- 
vertis par  la  chaleur  en  pyrophosphates  qui,  à l’exception  de  ceux 
ies  métaux  alcalins,  sont  insolubles  dans  l’eau. 

Les  sels  monométalliques  sont  solubles  et  possèdent  une  réac- 
tion acide  au  tournesol.  Le  sel  de  potassium  PO'KH2  forme  des 
cristaux  volumineux  qui  ne  perdent  de  l’eau  qu’à  400°  pour  se 
transformer  en  métaphospliate. 

Tous  les  phosphates  acides,  sauf  ceux  des  métaux  alcalins, 
donnent  par  l’ammoniaque  un  précipité  de  phosphate  trimétal- 
lique  insoluble.  Ainsi  lorsqu’on  précipite  par  l’ammoniaque  une 
- solution  métallique  renfermant  de  l’acide  phosphorique,  celui-ci 
est-il  entraîné  dans  la  précipitation.  C’est  là  un  point  très  im- 
i portant  à considérer  dans  l’analyse  chimique. 

La  formation  successive  des  phosphates  monométalliques,  di- 
: métalliques  et  trimétalliques  dissous  a lieu  avec  un  dégagement 
de  chaleur  qui  va  en  décroissant  (Berthelot  et  Louguinine). 

P04H3  -t-Nal-IO  dégage  14,700  calories. 

P04H2Na  -+-  NallO  — 11,600  — 

P04HNa2  + NaH0  — 7,300  — 

Il  y a encore  un  faible  dégagement  de  chaleur  par  l’action  d’une 
quatrième  molécule  de  soude. 

La  neutralisation  par  la  baryte  pour  la  formation  succes- 
sive des  sels  (PO')2BaH4,  (P04)3Ba2H2  et  (P04)2Ba3  dégage 
15,100  — 10,3 — 5,1 00  calories  (pour  1 molécule  PO'TP).  Les 

résultats  sont  sensiblement  les  mêmes  pour  les  sels  de  strontium 
et  de  calcium. 

Quant  aux  réactions  des  divers  phosphates  à bases  alcalines 
à l’égard  du  tournesol,  les  phosphates  trimétalliques  sont  for- 
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tement  alcalins,  les  sels  dimétalliques  bleuissent  légèrement  le 
tournesol  rouge;  enfin  les  sels  monométalliques  sont  franchement 
acides.  Ces  sels  sont  mieux  caractérisés  par  d’autres  matières 
colorantes  : le  méthylorange  ou  hélianthine,  qui  est  coloré  en  rose 
par  le  sel  acide,  et  la  phenolphtaléine,  qui  l’est  en  violet  par  les 
phosphates  dimétalliques;  ces. colorations  permettent  de  passer 
très  facilement  d’un  sel  à l’autre  par  neutralisation. 

La  neutralité,  examinée  au  tournesol,  est  déterminée  par  1 1/2 
molécule  de  soude;  à l’hélianthine,  par  1 molécule;  à la  phénol- 
phtaléine,  par  2 molécules  (Berthelot  et  Longuinine  ; A.  Joly). 

Il  existe  une  classe  de  phosphates  naturels,  renfermant  en 
meme  temps  du  fluor  ou  du  chlore  : ce  sont  1 apatite,  la  wagnérite, 
la  pyi omorphite,  etc.,  qui  constituent  des  fluo-  ou  des  chloro- 
phosphales  de  calcium,  de  magnésium,  de  plomb,  dans  lesquels 
I atomicité  du  métal  est  satisfaite  par  1 atome  de  fluor  ou  de 
chlore,  pouvant  se  remplacer  l’un  l’autre  par  suite  de  l’isomor- 
phisme de  leurs  combinaisons.  On  peut  représenter  la  consti- 
tution de  ces  sels  par  les  formules 


PO4 


j Mg" 

1 (MrFI)' 


Wagnérite. 


Apatite. 


)4pb‘ 

1 f (PbFI) 

Pyroniorphite. 


Ces  minéraux  ont  été  reproduits  artificiellement  par  M.  Debray 
en  chauffant  sous  pression  les  phosphates  métalliques  avec  de 
l’eau  en  présence  des  chlorures  ou  fluorures. 

464.  Recherche  et  dosage  de  l’acide  phosphorique.  — 
Aux  réactions  déjà  citées  et  qui  servent  plus  particulièrement  à 
caractériser  les  trois  acides  phosphoriques,  nous  ajouterons  les 
suivants,  qui  servent  non  seulement  à caractériser  l’acide  phos- 
phorique et  les  phosphates  solubles,  mais  aussi  à doser  l’acide 
phosphorique. 

Les  sels  de  magnésium  donnent  avec  les  phosphates  solubles 
un  précipité  blanc  amorphe  de  phosphate  de  magnésium.  En  pré- 
sence de  sel  ammoniac  et  d’un  excès  d’ammoniaque  il  se  produit 
un  précipité  cristallin  blanc  de  phosphate  ammoniaco-magnésien 
P04Mg(AzH4)  à peu  près  insoluble  dans  un  excès  d’ammoniaque. 
Calciné,  ce  sel  se  transforme  en  pyrophosphate  P207Mg2.  La  pré- 
cipitation est  quelquefois  lente  à se  produire  ; elle  est  facilitée  par 
l’agitation. 

Le  chlorure  ferrique  donne  avec  les  phosphates  solubles  un 
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| jrécipité  jaunâtre,  gélatineux,  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique, 
nsoluble  dans  l’acide  acétique.  On  obtient  le  même  précipité 
orsqu’on  fait  bouillir  une  solution  d’acide  phosphorique  ou  d’un 
phosphate  acide  avec  du  chlorure  ferrique  et  de  l’acétate  de 

sodium  en  excès. 

Fe2C|6_|_2P04Ha  H-  6G2H3Na02  = 6NaC!  + (P04)2(Fe2)  + 6C2H402. 

Le  précipité  est  dans  ce  cas  mélangé  d’hydrate  ferrique  si  le 
chlorure  ferrique  est  en  excès  ainsi  que  l’acétate  de  sodium. 

Le  mohjbdate  d'ammonium  dissous  dans  l’acide  azotique  donne 
avec  l’acide  phosphorique  ou  les  phosphates,  à l’aide  d’une  douce 
chaleur,  un  précipité  d’un  jaune  vif,  cristallin,  insoluble  dans 
l’acide  azotique.  C’est  là  une  réaction  d’une  grande  sensibilité 
qui  permet  de  constater  des  traces  très  faibles  d’acide  phospho- 
rique et  qui  permet  de  rechercher  celui-ci  dans  les  phosphates 
insolubles  ou  les  précipités  qui  peuvent  en  contenir.  Il  suffit 
pour  cela  de  dissoudre  ces  précipités  dans  l’acide  azotique  et 
d’y  ajouter  le  réactif.  Le  précipité  jaune  a pour  composition 
•14Mo0hP04(AzH4)3  -f  4H20  (Sonnenschein). 

L 'acétate  d'nrane  donne  avec  les  phosphates  solubles  un  préci- 
pité de  phosphate  urano-ammonique  P04(U02)AzH4  + xH20  inso- 
luble dans  l’acide  acétique,  soluble  dans  les  acides  minéraux,  mais 
s’en  séparant  en  présence  d’un  excès  d’acétate  sodique  à chaud. 

465.  Séparation  de  l’acide  phosphorique.  — L’acide  phos- 
phorique, comme  on  l’a  vu,  est  précipité  sous  la  forme  de  phos- 
phate tribasique  lorsqu’on  ajoute  de  l’ammoniaque  à une  solution 
renfermant  cet  acide  sous  forme  de  sel  acide,  calcique  ou  autre, 
cette  précipitation  est  complète  lorsque  l’acide  phosphorique  n’est 
pas  en  excès.  Sa  présence  est  donc  souvent  masquée;  on  peut 
toujours  la  déceler  par  le  molybdate  d’ammonium;  mais  on  a 
recours  généralement  à d’autres  procédés. 

Si  l'acide  phosphorique  est  précipité  avec  des  terres  alcalines  ou 
du  plomb,  on  dissout  le  précipité  dans  l’acide  chlorhydrique;  on 
ajoute  de  l’acide  sulfurique  à la  solution  et  l’on  sépare  le  sulfate 
précipité  en  ajoutant  de  l’alcool  dans  le  cas  de  la  chaux,  pour 
rendre  le  sulfate  calcique  tout  à fait  insoluble;  l’acide  phospho- 
rique est  alors  dissous  et  peut  être  précipité  sous  forme  de  phos- 
phate ammoniaco-magnésien. 

On  peut  aussi  neutraliser  en  partie  la  solution  acide  par  du 
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carbonate  de  sodium  et  la  faire  bouillir  avec  du  chlorure  ferrique 
et  de  l’acétate  de  sodium.  L’hydrate  ferrique  qui  se  précipite 
entraîne  tout  l’acide  phosphorique  que  l’on  peut  mettre  en  liberté 
en  faisant  digérer  le  précipité,  bien  lavé,  avec  du  sulfure  ammo- 
nique.  Il  se  forme  du  sulfure  de  fer  et  du  phosphate  ammonique, 
qu’on  précipite  comme  ci-dessus. 

Lorsque  l’acide  phosphorique  est  contenu  dans  un  précipité 
d’hydrate  ferrique  ou  d’alumine,  on  a le  plus  souvent  recours  au 
procédé  suivant,  basé  sur  ce  fait  que  ces  hydrates  ne  se  précipitent 
pas  lorsqu’on  ajoute  de  l’ammoniaque  à un  sel  ferrique  ou  d’alu- 
minium en  présence  d’acide  tartrique  ou  citrique.  On  dissout  le 
précipité  dans  l’acide  chlorhydrique,  on  y ajoute  de  l’acide  tar- 
trique, puis  de  l’ammoniaque,  qui  ne  doit  pas  produire  de  préci- 
pité, enfin  du  sulfate  de  magnésium. 

466.  Dosage  de  l’acide  phosphorique.  — Le  procédé  le  plus 
généralement  choisi  consiste  à précipiter  l’acide  phosphorique 
sous  la  forme  de  phosphate  ammoniaco-magnésien.  Ce  précipité 
étant  lent  à se  former,  surtout  lorsqu’il  y a peu  d’acide  phospho- 
'rique  en  présence,  ne  doit  être  recueilli  qu’après  vingt-quatre 
heures.  Après  l’avoir  recueilli  sur  un  filtre  et  lavé  avec  de  l’eau 
ammoniacale,  on  le  sèche,  puis  on  le  calcine  en  détachant  autant 
que  possible  le  précipité  du  filtre,  qu’on  incinère  à part. 

Du  poids  du  résidu  calciné,  qui  est  le  pyrophosphate  P207Mg2, 
on  déduit  celui  de  l’acide  phosphorique  anhydre  P205  en  le  mul- 

P203 

P2O7Mg3=0’63"' 

Parmi  les  autres  procédés  employés  pour  doser  l’acide  phos- 
phorique, nous  citerons  encore  celui  qui  est  basé  sur  l’insolubilité, 
du  phosphate  de  bismuth  PO’Bi"'  dans  l’acide  azotique.  On  dis- 
sout le  phosphate  à analyser  dans  l’acide  azotique  pur,  on  étend 
d’eau,  on  chauffe  et  on  précipite  par  l’azotate  de  bismuth.  Le 
précipité,  lavé  à l’eau  bouillante,  est  séché  et  calciné.  Ce  pro- 
cédé, dû  à M.  Chancel,  est  excellent  en  présence  de  l’alumine, 
mais  défectueux  en  présence  du  fer.  Il  doit  en  outre  y avoir 
absence  complète  de  chlorures  ou  de  sulfates,  condition  facile  à 
réaliser. 

Lorsque  l’acide  phosphorique  est  libre  dans  une  solution  et 
exempt  d’autres  acides,  on  ajoute  à la  solution  un  poids  connu 
d’oxyde  de  plomb  en  excès,  on  évapore  à sec  et  on  calcine. 


tipliant  par  le  facteur  constant 
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l’excès  du  poids  indique  l’anhydride  piiospliorique  ; c’est  un  pro- 
cédé rarement  applicable. 

CHLORURES  ET  BROMURES  DE  L’ACIDE  PHOSPHORIQUE. 

Aux  acides  pliosphoriques,  comme  aux  acides  oxygénés  en 
général,  correspondent  des  chlorures,  par  substitution  de  Cl  à OH. 
Le  chlorure  le  plus  anciennement  connu,  l’oxychlorure  de  phos- 
phore, ou  chlorure  de  phosphoryle  (PO)"'Cl3,  correspond  à l’acide 
piiospliorique  (PO)w(OH)3;  il  a été  découvert  par  Wurtz  en  1847. 
Beaucoup  plus  récemment,  MM.  Geuther  et  Michælis  ont  fait 
connaître  le  chlorure  pyrophosphorique  P203.CP,  correspondant 
à l’acide  pyrophosphorique  (P203)(0H)4,  et  M.  Gustavson  le  chlo- 
rure métaphosphorique  P02C1.  On  connaît  en  outre  le  bromure 
de  phosphoryle  POBr3  et  le  chlorobromure  PO.CPBr. 

467.  Oxychlorure  de  phosphore  ou  chlorure  de  phos- 
phoryle POCI3  — Il  se  produit  par  l’action  de  1 molécule  d’eau 
sur  le  pentaclilorure  de  phosphore  : 

PCI5  + H20  =POCl3  -h  2HCI 

et  prend  naissance  en  outre  dans  une  foule  de  réactions  du  per- 
chlorure  de  phosphore  sur  les  composés  oxygénés  : acides,  sels  et 
même  anhydrides. 

L’action  de  l’eau  sur  le  perchlorure  de  phosphore  est  rarement 
utilisée  pour  sa  préparation  et  l’on  préfère  faire  agir  le  perchlo- 
rure de  phosphore  sur  certains  acides,  par  exemple  l’acide  oxalique 
ou  l’acide  borique  (Gerhardt). 

G204H2  + PCP  = POCI3  + 2HC1  -h  CO2  + CO 
2Bo(OH)3  + 3PCP  = Bo203  + 3POG13  + 6HG1. 

La  préparation  de  tous  les  chlorures  d’acides  à l’aide  du  per- 
chlorure de  phosphore  fournit  du  reste  l’oxychlorure  comme  pro- 
duit accessoire. 

L’anhydride  piiospliorique  est  également  converti  en  oxychlo- 
rure par  le  perchlorure  de  phosphore  : 

P205  -h  3PC15  — 5POC13  ; 

ainsi  que  par  le  chlorure  de  sodium  (Kolbe  et  Lautemann)  : 

P205  -h  3NaCl  = PCPNa3  -h  POCI3. 

L’oxychlorure  de  phosphore  prend  en  outre  naissance  par  l’oxy- 
dation du  trichlorure.  C’est  ce  qu’on  réalise  en  ajoutant  peu  à peu 
I.  — Chimie  minérale.  37 
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le  trichlorure  à du  chlorate  de  potassium  pulvérisé  et  sec,  d’après 
l’équation  (Dervin)  : 

C103K  + 3PC13  = 3P0CI3  + KCI. 

Enfin,  M.  Riban  a fait  connaître  un  mode  de  préparation  de 
l’oxychlorure  de  phosphore,  et  par  suite  du  trichlorure (429;,  qui 
permet  d’obtenir  directement  ce  corps  à l’aide  du  phosphate 
tricalcique  des  os.  On  fait  passer  à cet  effet  sur  les  cendres  d’os, 
additionnées  de  charbon,  ou  plutôt  sur  le  noir  animal  qui  est  un 
semblable  mélange  mais  plus  intime,  un  courant  d’oxyde  dé  car- 
bone mélangé  de  chlore;  le  charbon  n’a  d’autre  effet  que  de  faci- 
liter la  réaction  en  condensant  les  gaz.  La  réaction,  lente  à 180°, 
est  très  active  à 340°  et  a lieu  suivant  l'équation 

(P04)2Ca3  + 6GO  + 12G!  — 2POG13  + 6C02  -+-  3CaCI2. 

Propriétés.  — L’oxychlorure  de  phosphore  est  un  liquide 
fumant,  incolore  et  limpide,  doué  d’une  odeur  irritante,  d’une 
densité  de  1,71  à 0°.  11  bout  à 110°  (Wurtz;  à 107°, 2 Thorpe).  \ 
Refroidi  à — 10°,  il  cristallise  en  aiguilles  ou  en  lamelles,  qui  fon- 
dent à — 1°,5  (Geuther  et  Michaelis).  La  densité  de  vapeur  cor- 
respond à la  formule  POC13  = 2 volumes  (Wurtz,  Cahours). 

L’eau  décompose  assez  rapidement  l’oxychlorure  de  phosphore 
pour  donner  de  l’acide  phosphoriquc 

POCI3  + 3H20  =PO(OH;3  -h  3HCI. 

L’alcool  réagit  d’une  manière  analogue  en  donnant  le  phos- 
phate triéthylique  PO(OC2Hs)3. 

L’ammoniaque  le  transforme  en  triamide  phosphorique 
PO(AzH2)3. 

L’oxychlorure  de  phosphore  agit  sur  les  sels  de  beaucoup 
d’acides  en  produisant  le  chlorure  correspondant;  ainsi  l’acétate 
de  sodium  est  converti  en  chlorure  d’acétyle  (Gerhard t) 

3C2H30(0Na)-b  POCI3  = PO(ONa)3  + 3C2H3OCI 

c’est  là  un  mode  de  réaction  fréquemment  utilisé. 

L’oxychlorure  de  phosphore  peut,  dans  certaines  circonstances, 
céder  son  oxygène  et  se  transformer  en  trichlorure.  C’est  ce  qui  a 
lieu  avec  le  charbon  au  rouge  (Riban),  ou  avec  l’arsenic,  qui  se 
transforme  en  anhydride  arsénieux,  abstraction  faite  de  réactions 
secondaires. 

L’oxychlorure  de  phosphore  se  combine  à beaucoup  de  chlo- 
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rares  métalliques,  par  exemple  les  chlorures  d’aluminium,  de 
magnésium,  de  zinc,  etc.;  ces  combinaisons  sont  cristallisées. 

468.  Bromochlorure  de  phosphoryle  POChBr.  — C’est 
un  liquide  très  réfringent,  bouillant  à 136°,  de  2,059  de  densité, 
qui  a été  obtenu  par  M.  Menchoutkine  en  faisant  agir  le  brome 
sur  le  composé  PC12(0C'2HS),  obtenu  lui-même  par  l’action  du 
tri-chlorure  de  phosphore  sur  l’alcool  absolu  : 

P0(C2I15)C12  + Br2  = C2HBBr + POGl2Br. 

11  se  concrète  par  le  froid  en  une  masse  cristalline  fusible  à 11° 
Geutber  et  Michaelis). 

469.  Bromure  de  phosphoryle  (oxybromure  de  phos- 
phore) POBrh  — 11  se  forme  dans  les  mêmes  circonstances  que 
le  chlorure,  en  partant  du  perbromure.  Il  forme  une  masse  cris- 
talline lamelleuse,  fusible  à 45°-46°  et  distillant  à 195°.  Densité  — 
2,822.  Mêmes  réactions  générales  que  l’oxychlorure  de  phosphore. 

L’hydrogène  sulfuré  le  transforme  en  bromosulfure  PSBr3. 

470.  Chlorure  métaphosphorique  ou  de  métaphos- 
phoryle  (P02)C1.  — M.  Gustavson  l’a  obtenu  en  chauffant  à 
200°  1 molécule  d’anhydride  pliosphorique  et  1 molécule  de 
chlorure  de  phosphoryle  : 

P203  -h  POCI3  = 3P02C1. 

C'est  une  masse  sirupeuse  transparente. 

471.  Chlorure  de  pyrophosphoryle  (P203)1VC14.  — Il 
s’obtient  par  l’action  du  peroxyde  d’azote  sur  le  chlorure  de  phos- 
phore : on  fait  passer  les  vapeurs  de  20  grammes  de  peroxyde 
d’azote  dans  100  grammes  de  trichlorure  de  phosphore  maintenu 
dans  un  mélange  réfrigérant;  la  réaction  est  complexe;  il  se 
dégage  des  gaz,  parmi  lesquels  le  chlorure  de  nitrosyle;  et  on 
obtient  un  liquide  qui  fournit  le  chlorure  pyrophosphorique  par 
la  distillation. 

C’est  un  liquide  incolore,  fumant  à l’air,  distillant  à 210-215°, 
mais  non  sans  décomposition  partielle,  en  oxychlorure  et  anhy- 
dride pliosphorique  : 

3P203CI4  = 4PC130h-P205. 

Sa  densité  à 7°  est  égale  à 1,78.  L’eau  le  décompose  instantané- 
ment pour  produire  non  l’acide  pyrophosphorique,  mais  l’acide 
pliosphorique  ordinaire  (Geutber  et  Michaelis). 
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472.0xyfluorure  de  phosphore  POF13. — En  faisant  détoner 
sous  l’influence  de  l’étincelle  ou  de  la  mousse  de  platine  un  mé- 
lange de  2 volumes  de  trifluorure  de  phosphore  et  de  1 volume 
d’oxygène,  M.  Moissan  a obtenu  2 volumes  d’un  gaz  qui  est 
l’oxyfluorure  de  phosphore.  C’est  un  gaz  fumant  à l’air,  absor- 
bable par  l’eau  et  par  l’alcool.  Il  se  liquéfie  à 16°  sous  une  pres- 
sion de  15  atmosphères  et  à — 50°  sous  la  pression  ordinaire.  Il 
se  prend  en  une  masse  neigeuse  lorsqu’on  le  détend  après  l’avoir 
comprimé  à 50  atmosphères. 

SULFURES  DE  PHOSPHORE. 

473.  Le  soufre  et  le  phosphore  s’unissent  en  proportions  assez 
nombreuses.  La  combinaison  a lieu  avec  un  fort  dégagement  de 
chaleur  et  est  souvent  accompagnée  de  violentes  explosions  lors- 
qu’on opère  avec  le  phosphore  ordinaire,  aussi  est-il  prudent 
d’employer  le  phosphore  rouge.  Il  est  bon  également  de  ne  faire 
agir  le  soufre  que  lentement  et  de  proscrire  le  soufre  en  fleurs. 
On  chauffe  doucement  le  mélange  au  bain  de  sable  dans  un  bal- 
lon muni  d’un  bouchon  posé  légèrement;  on  éloigne  la  flamme 
aussitôt  que  la  réaction  commence.  Quand  elle  est  terminée,  on 
brise  le  ballon  et  l’on  conserve  le  sulfure  dans  un  flacon  bien 
bouché.  Les  combinaisons  une  fois  produites  sont  très  stables  et 
leur  maniement  n’offre  pas  de  danger  (Kekuié). 

Berzelius  pensait  que  le  phosphore  rouge  donne  des  combinai- 
sons isomériques  avec  celles  que  fournit  le  phosphore  ordinaire. 
Il  a été  établi  depuis  que  tel  n’est  pas  le  cas. 

En  ajoutant  du  soufre  à du  phosphore  fondu  sous  l’eau,  il  s'y 
dissout.  Berzelius  admettait  qu’on  obtient  ainsi,  suivant  les  pro- 
portions employées,  les  sulfures  P4S  et  P2S2,  liquides  à la  tempéra- 
ture ordinaire.  Ces  liquides  abandonnent,  le  premier  des  cristaux 
de  phosphore;  le  second,  des  cristaux  de  soufre  par  le  refroidisse- 
ment. Il  a été  établi  depuis,  principalement  parM.  Isambert  et  par 
M.  Ranime,  que  ces  produits  ne  constituent  pas  des  composés 
définis,  mais  des  mélanges  d’autres  sulfures  de  phosphore  avec 
du  phosphore  qui  en  abaisse  le  point  de  fusion  : chauffés, 
ces  sulfures  liquides  sont  convertis,  souvent  avec  explosion,  en 
sesquisulfure  P4Sa  et  phosphore  amorphe  (Lemoine,  Isambert). 

Indépendamment  de  ces  sous-sulfures,  dont  l’existence  est  très 
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iroblématique,  on  connaît  les  sulfures  P'^S3  (sesquisulfure);  P2S3 
trisulfure)  ; PS3ouP3S6  (bisulfure)  et  P2Sr>  (pentasulfure), 

474.  Sesquisulfure  de  phosphore  P4S3.  — M.  G.  Lemoine, 

| jui  a découvert  ce  composé,  l’obtient  en  chauffant  dans  un  grand 
; )allon  un  mélange  de  3 parties  de  soufre  et  de  4 parties  de  plios- 
jphore  rouge  ; la  réaction  s’établit  habituellement  à 160°.  Pour 
i iéparer  le  produit,  qui  est  le  meme  quel  que  soit  l’excès  de  phos- 
phore rouge,  on  le  traite  par  le  sulfure  de  carbone  dans  lequel  il 
se  dissout  seul  et  d’où  il  cristallise  par  l’évaporation.  M.  Lemoine 
pensait  d’abord  qu’on  ne  pouvait  l’obtenir  qu’avec  le  phosphore 
rouge  ; mais  M.  Isambert  a montré  que  l’on  pouvait  aussi  le 
préparer  à l’aide  de  phosphore  ordinaire.  A cet  effet,  il  introduit 
dans  une  cornue  chauffée  au  bain-marie,  et  traversée  par  un  cou- 
rant de  gaz  carbonique,  le  phosphore  et  le  soufre  qu’il  agite  vive- 
ment, après  fusion  du  phosphore,  avec  du  sable  fin.  La  réaction  n’a 
pas  lieu  à 100°;  elle  se  produirait  à 130°  avec  une  violente 
explosion,  sans  la  présence  du  sable  qui  a pour  but  de  diviser  la 
masse.  On  chauffe  alors  à . feu  nu  et  on  distille  le  sulfure  produit. 
Enfin,  on  peut  opérer  comme  l’indique  M.  Kekulé  (473). 

Le  sesquisulfure  de  phosphore  cristallise  dans  le  sulfure  de 
carbone  en  prismes  orthorhombiques  jaunes,  les  cristaux  obtenus 
par  sublimation  paraissent  appartenir  au  système  cubique 
(Lemoine).  Il  fond  à 166°-167°  en  un  liquide  rouge  qui  bout 
à 380°,  et  déjà  à 260°  dans  un  courant  de  gaz  carbonique.  Il  a 
pour  densité  2,1.  — Sa  densité  de  vapeur  a été  trouvée  égale 
à 112,6;  densité  théoriques  109,84  (Isambert,  Ramme).  Le  phos- 
phore abaisse  considérablement  son  point  de  fusion.  Il  est  soluble 
dans  le  trichlorure  de  phosphore.  Il  est  inaltérable  à l’air  à froid  et 
s’enflamme  à 100°.  Il  n’est  attaqué  que  lentement  par  l’eau  bouil- 
lante, d’après  l’équation 

P4S3  + 9H20  = 3H2S  + 3P(OH)3  + PH3. 

475.  Trisulfure  de  phosphore  P2S3  ou  P4SG.  — Il  se 
forme  en  chauffant  24  parties  de  soufre  avec  55  parties  de  sesqui- 
sulfure ou  bien  par  l’action  de  l’hydrogène  sulfuré  sur  le  tri- 
chlorure  de  phosphore  (Serullas). 

2PC13  H-  3H2S  = 6HGI  + P2S3. 

C’est  une  masse  cristalline  grise,  fusible  vers  290°  (Lemoine) 
et  bouillant  à 490°;  sa  densité  de  vapeur  correspond  à la  for- 
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mule  P 'S6  (Isambert).  D’après  M.  Ranime  ce  sulfure  est  un 
mélange. 

476.  Bisulfure  3 P S2  = P3S6.  — On  l’obtient  en  chauffant 
sous  pression,  à 210°,  du  soufre  et  du  phosphore  dissous  dans  le 
sulfure  de  carbone,  que  l’un  ou  l’autre  des  éléments  soient  en 
léger  excès.  Il  cristallise  dans  le  sulfure  de  carbone  en  longues 
aiguilles  transparentes,  jaune  clair,  fusibles  à 296-298°.  — Sa 
densité  de  vapeur  correspond  au  poids  moléculaire  P;iS°.  L’eau 
bouillante  décompose  ce  sulfure  en  donnant  les  acides  phospho- 
reux et  phosphorique,  de  l’hydrogène  sulfuré  et  un  résidu  orangé 
insoluble  dans  le  sulfure  de  carbone  et  infusible  à 310°  flamme). 

477.  Pentasulfure  cle  phosphore  P-S3.  — Il  correspond 
à 1 anhydride  phosphorique.  On  le  prépare  comme  les  précédents, 
en  modifiant  les  proportions.  Distillé  dans  un  courant  de  gaz 
carbonique,  il  forme  une  masse  cristalline  d’un  jaune  clair. 
Préparé  suivant  le  procédé  de  M.  Ranime,  comme  le  bisulfure, 
mais  avec  les  proportions  exactes  de  soufre  et  de  phosphore,  il  se 
dépose  en  faisceaux  de  beaux  cristaux.  D’après  M.  Isambert,  une 
solution  sulfocarbonique  de  soufre  et  de  phosphore  abandonne 
à la  longue,  lorsqu’elle  est  exposée  à la  lumière,  des  cristaux  de 
pentasulfure  de  phosphore,  même  lorsque  le  phosphore  est  en 
excès. 

Le  pentasulfure  de  phosphore  fond  à 274-276°  (Ranime)  et  bout 
à 530°  (Hirtofî;  Y.  Meyer).  Il  donne  une  vapeur  brune  dont  la 
densité  a été  trouvée  égale  à 110,73  ; la  formule  P2S3  exige 
110,9. 

L’eau  le  décompose  suivant  l’équation  : 

P2S5  + 8H20  = 2POH2  + oH2S. 


On  l’emploie  en  chimie  organique  pour  substituer  du  soufre  à 
l’oxygène;  ainsi  il  convertit  l’alcool  ou  hydrate  d'éthyle  C2Ii5(OH) 
en  sulfhydrate  C2Ii3(SH). 

Berzelius  a décrit  des  combinaisons  de  ces  divers  sulfures  de 
phosphore  avec  les  sulfures  alcalins. 

COMBINAISONS  THIOPHOSPHORIQUES 

Wurtz  a décrit  des  sels  bien  définis  qui  dérivent  de  l'acide 
phosphorique  par  substitution  partielle  du  soufre  à l’oxygène. 
Ces  sels  sont  les  sulfoxyphosphates  ou  thiophosphates. 
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478.  Acide  monothiophosphorique  PS(OH)3.  — Le  sel  de 

; sodium  de  cet  acide,  inconnu  à l’état  de  liberté,  se  produit  lors- 
qu’on traite  le  sulfocldorure  de  phosphore,  ou  chlorure  de  thio- 
i phosphoryle,  par  la  soude  en  excès,  au  bain-marie  : 

PSCl3  H-  6NaOH  = PS(ONa)3  + 3H20  + 3NaGl. 

Le  thiophosphate  de  sodium  cristallise  par  le  refroidissement 
en  lamelles  hexagonales  renfermant  12H*0,  à réaction  alcaline. 
Traité  par  un  acide,  il  donne  l’acide  thiophosphorique  qui  se  dé- 
compose instantanément  en  acide  phosphorique  et  hydrogène 
sulfuré. 

PS(OH)3  + H20  = PO(OH)3  -h  H2S. 

479.  Acide  dithiophosphorique  PS(OH)2SH.  — Le  sel 
de  sodium  se  produit  par  l’action  de  la  soude  sur  le  pentasulfure 
de  phosphore  (Kubierschky) 

P2S5  + 6NaOH  = 2PS202Na3  + H2S  H-  2H20. 

C’est  un  sel  très  soluble  dans  l’eau  et  qui  cristallise  en  aiguilles. 
Il  se  convertit  en  monothiophosphate  lorsqu'on  chauffe  sa  solution 
à 90°  • 

PS202Na3  + H20  = PS03Na3  + H2S. 

Les  sels  de  plomb,  de  nickel,  etc.,  de  ces  acides  thiophospho- 
riques  sont  insolubles  dans  l’eau,  mais  ils  noircissent  rapidement 
à 100°,  par  suite  de  la  formation  de  sulfure  métallique.  On  vqit 
que  ces  sels  présentent  une  grande  analogie  avec  les  thiosulfates. 

SULFOCHLORURES  ET  SULFOBROMURES  DE  PHOSPHORE. 

480.  Chlorure  de  thiophosphoryle  ou  sulfochlorure 
de  phosphore  PSCl3.  — Il  correspond  à l’oxychlorure  et  se 
produit  lorsqu’on  traite  le  pentachlorure  de  phosphore  par  l’hy- 
drogène sulfuré  (Serullas) 

PCI5  + H2S  = PSCl3  + 2HCI. 

Beaucoup  de  sulfures  métalliques  et  autres  agissent  de  même, 
notamment  le  sulfure  d'antimoine  (Baudrimont)  et  le  pentasulfure 
de  phosphore  (R.  Weber)  : 

P2S5  -|-  3PC15  — 5PSC13 

Il  se  produit  aussi  en  chauffant  à 130°,  en  tubes  scellés,  le  tri- 
chlorure  de  phosphore  avec  du  soufre  (L.  Henry). 

C’est  un  liquide  incolore,  très  réfringent,  doué  d’une  odeur  vive 
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et  irritante,  bouillant  à 125°,  d’une  densité  de  1,631  (Baudrimont). 
Sa  densité  de  vapeur  est  égale  à 84,88  (Cahours);  la  théorie 
indique  84,5. 

L eau  le  décompose  en  acide  chlorhydrique,  hydrogène  sulfuré 
et  acide  phosphorique. 

481.  Bromure  de  thiophosphoryle  PSBr3.  — Baudrimont 
a obtenu  ce  corps  en  distillant  le  tribromure  de  phosphore  avec 
de  la  fleur  de  soufre.  On  le  prépare  facilement  en  dissolvant  par- 
ties égales  de  phosphore  et  de  soufre  dans  le  sulfure  de  carbone, 
puis  y ajoutant  8 parties  de  brome.  Après  avoir  distillé  le  sulfure 
de  carbone,  on  traite  le  résidu  par  l’eau  froide  jusqu’à  ce  qu’il 
se  concrète.  On  obtient  ainsi  un  hydrate  PSBr3+H30,  qui  fond 
à 35°.  La  combinaison  anhydre  reste  après  distillation  du  sulfure 
de  carbone  sous  forme  d’un  liquide  jaune,  cristallisable.  Elle 
cristallise  dans  le  tribromure  de  phosphore  en  octaèdres  régu- 
liers jaunes,  fusibles  à 38°.  La  distillation  le  décompose  en  soufre 
et  en  une  combinaison  PS.BrhPBr3  qui  bout  à 205°.  L’eau  ne  la 
décompose  que  lentement  à chaud  (Michaelis). 

482.  Bromure  de  thiopyrophosphoryle  P2S3Br\  — Il  se 
produit  par  l’addition  de  brome,  dissous  dans  le  sulfure  de  car- 
bone, au  trisulfure  de  phosphore  P2S3.  C’est  une  huile  jaune  pâle, 
fumant  à l’air,  que  la  chaleur  dédouble  en  bromure  de  thiophos- 
phoryle et  pentasulfure  de  phosphore  : 

3P2S3Br4  = 4PSBr3  H-  P2S6. 

Il  paraît  se  produire  en  même  temps  du  bromure  de  métathio- 
phosphoryle  PS2Br  qui  se  distingue  et  se  sépare  de  la  combinaison 
précédente  par  son  insolubilité  dans  l’éther  (Michaelis). 

COMBINAISONS  AZOTÉES  DU  PHOSPHORE 

Les  chlorures  et  oxychlorures  de  phosphore  ainsi  que  l’anhy- 
dride phosphorique  étant  soumis  à l’action  du  gaz  ammoniac  sec, 
donnent  naissance  à des  dérivés  canidés. 

483.  Triamidure  de  phosphore  P(AzIP)3.  — Ce  corps 
paraît  se  former  par  l’action  du  gaz  ammoniac  sur  le  trichlorure 
de  phosphore,  mais  on  n’a  pu  le  séparer  du  sel  ammoniac  formé 
en  même  temps  : 


PCI3  4-  6AzH3  = 3AzH4Cl  + P(AzH2)3. 
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C’est  une  masse  blanche  qui,  calcinée  à l’abri  de  l’air,  abandonne 
e sel  ammoniac  et  de  l’ammoniaque  et  laisse  un  résidu  qui  ren- 
erme  probablement  de  l’azoture  PÀz  et  de  l’imido-amidure  de 
bliospliore  P(Azïï),'(AzH2)/. 

484.  Phospham  PAz3H  ou  P3AzcfF.  — Ce  corps,  que  Liebig 
et  Wœbler  regardaient  comme  un  azoture  PAz2,  prend  naissance 
;|  lorsqu’on  sature  le  pentaclilorure  de  phosphore  par  le  gaz  ammo- 
i uiac  et  chauffant  ensuite  pour  volatiliser  tout  le  sel  ammoniac. 
ILLe  produit  immédiat  de  la  réaction  est  un  mélange  de  sel  ammo- 
niac et  de  diamidotrichlorure  de  phosphore  ( clilorophosphamide  de 
Gerhardt) 

PCI5  + 4AzH3  = P(AzH2)2Cl3  H-  2AzH4Cl. 


La  clilorophosphamide  elle-même,  qu’on  ne  peut  séparer  du 
>sel  ammoniac,  n’est  peut-être  qu’un  mélange  de  sel  ammoniac  et 
de  chlor azoture  de  phosphore  (PCl2Az)3,  formé  d’après  l’équation: 

PCI5  + 4AzH3  = PAzCl2  3AzH4Cl. 

Le  chlorazoture  à son  tour  est  transformé  en  phospham  par 
le  eaz  ammoniac  en  excès  : 

P3Az3Cl6  + 9AzH3  = P3Az3(AzH)3  + 6AzH4Cl. 


Le  phospham,  qui  se  produit  aussi  lorsqu’on  fait  passer  les 
vapeurs  de  perchlorure  de  phosphore  sur  du  sel  ammoniac  chauffé 
dans  un  tube,  et  par  diverses  autres  réactions,  est  une  poudre 
blanche,  légère,  insoluble  dans  l’eau,  infusible  au  rouge,  inalté- 
rable à l’air  à froid,  mais  s’y  oxydant  lentement  à chaud.  Lors- 
qu’on l’humecte  d’eau  et  qu’on  le  chauffe  il  donne  de  l’acide 
métaphosphorique  et  de  l’ammoniaque 

P3Az6H3  H-  9H20  = 3P03H  H-  6AzH3. 


Les  alcalis  fondus  l’oxydent  souvent  avec  incandescence, 
d’après  l’équation  : 

P3Az6H3  + 9KOII  + 3H20  ==  3PO(OK)3  + 6AzH3. 

Chauffé  avec  les  azotates,  il  détone. 

Le  phospham  représente  le  nitnle  du  phosphate  diammonique 

P04(AzIl4)2H  - 4H20  = PAz2H. 

Son  analogie  avec  le  chlorazoture  de  phosphore  a fait  tripler 
cette  formule. 

485.  Trlamidure  de  phosphoryle  PO.(AzH2)3.  — C’est 
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1 amide  du  phospliate  triammonique.  Il  se  forme  lorsqu’on  traite 
1 oxychlorure  de  phosphore  par  le  gaz  ammoniac,  en  broyantde 
temps  à autre  la  masse  solide  produite  afin  de  faciliter  l’action  du 
gaz  ammoniac. 

POCl3  + GAzII3  = PO(AzIII 2)3  4-  3AzII4Cl. 

Lavé  a 1 eau,  ce  produit  est  une  poudre  blanche,  amorphe, 
inaltéi  ah  le  par  1 eau  bouillante  et  par  la  potasse  aqueuse.  L’acide 
sulfurique  le  convertit  en  acide  phosphorique  et  sulfate  ammo- 
nique  : 

2PO(AzH2)3  4-  3S02(0H)26H20  4-  = 3S02(AzH40)2  4-  2PO(OH)3. 

Chauffé  avec  de  la  potasse  fondue,  il  dégage  de  l’ammoniaque 
et  se  transforme  en  orthophosphate  (IL  Schiff). 

486.  Phosphamide  ( imido-amidure  de  phosphore)  PQ<^*j2 

Ce  corps  reste  sous  la  forme  d’une  poudre  blanche  insoluble 
lorsqu  on  épuise  par  1 eau  le  produit  de  l’action  du  gaz  ammoniac 
sur  le  perchlorure  de  phosphore.  L’eau  bouillante  le  transforme 
lentement  en  phosphate  diammonique. 

PO(AzH)"(AzH2)  + 3H20  = PO(OH)'OAzH4)2. 

487.  Azoture  de  phosphoryle  (PO)'"Az.  — Masse  amorphe 
blanche,  très  stable,  se  produisant  par  l’action  de  la  chaleur,  à 
l’abri  de  l’air,  sur  la  phosphamide  et  sur  le  triamidure  de  phos- 
phoryle (H.  Schiff)  : 

P0(AzH)(AzH2)  = P0.Az4-  AzH3 
PO(AzH2)3  =P0.Az4-2AzH3. 

On  peut  l’envisager  comme  le  métaphosphate  d’ammonium 
moins  2 molécules  d’eau  (nitrile) 

P020AzH4  — 2H20  = PO . Az. 

La  potasse  en  fusion  agit  sur  lui  comme  sur  le  triamidure 
de  phosphoryle. 

Ces  trois  derniers  composés  peuvent  être  rapportés  au  type  am- 
moniaque, triple,  double  ou  simple. 

I ( (PO)'" 

Az3  H3  Az2  H3  Az.(PO)'" 

(H3  ( H 

Triamide.  Diamide.  Monamide  tertiaire. 

488.  Triamidure  de  thiophosphoryle  PS(AzH3)3.  — 
Masse  blanche,  amorphe,  décomposable  par  la  chaleur,  qui  se 
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produit  lorsqu’on  traite  le  sulfoclilorure  PSCP  par  le  gaz  ammo- 
niac. L'eau  le  décompose  avec  dégagement  d’hydrogène  sulfuré 
H.  Schiff,  Baudrimont).  Il  donne  du  sulfhydrate  d’ammoniaque 
à 200°  (Chevrier). 

489.  Chlorazoture  de  phosphoreP3Az3ClG.  D.  vap.  = 175,06. 
— Il  est  contenu  dans  le  produit  de  l’action  de  l’ammoniaque 
-sur  le  pentachlorure  de  phosphore  et  peut  être  isolé  de  la  masse 

par  l’élher,  qui  le  dissout  et  l’abandonne  par  l’évaporation  en 
prismes  rhomboïdaux.  En  outre,  il  se  distingue  des  autres  produits 
azotés  du  phosphore  par  sa  fusibilité  et  sa  volatilité.  Il  fond  à 110° 
et  distille  à 240°  (Gladstone).  Il  se  forme  aussi  lorsqu’on  distille 
2 parties  de  sel  ammoniac  avec  1 partie  de  perchlorure  de  phos- 
phore. Il  se  sublime  en  tables  hexagonales,  orthorhombiques.  Il 
est. insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  l’alcool,  l’éther,  le  chloro- 
forme. La  potasse  alcoolique  le  transforme  en  acides  phospho- 
rique  et  pyrophosphodiamique.  L’acide  azotique  ne  l’oxyde  qu’à 
chaud. 

Sa  densité  de  vapeur  a été  trouvée  égale  à 174,36  (Liebig  et 
Wœhler). 

ACIDES  PHOSPHAMIDIQUES. 

490.  Acide  phospliamique  ou  imidophosphorique 

PO(AzH)OH.  — Il  se  forme  par  l’action  du  gaz  ammoniac 
sur  l’anhydride  phosphorique 

P203  + 2AzH3  = 2P02AzH2  + H20. 

L’action  est  énergique  et  fournit  un  produit  fondu  qui  renferme 
en  outre  du  phosphamate  d’ammonium.  On  dissout  le  tout  dans 
l’eau,  on  sature  par  l’ammoniaque,  puis  on  transforme  le  sel 
ammoniacal  en  sel  calcique  insoluble  qu’on  décompose  ensuite 
par  l’acide  sulfurique. 

L’acide  libre  est  une  masse  demi-solide,  incristallisable,  soluble 
dans  l’eau  et  dans  l’alcool.  L’ébullition  le  convertit  en  phosphate 
mono-ammonique 

PO(AzH)OH  + 2H20  = P0(AzH*0)(0H)2. 

Ses  sels  sont  insolubles  dans  l’eau,  sauf  les  sels  alcalins.  Le 
sel  ferreux  est  un  précipité  cristallin,  soluble  dans  l’ammoniaque 
avec  une  couleur  pourpre  (H.  Schiff). 

491.  Acides  thiophosphamiques.  — MM.  Gladstone  et 
Holmes  en  ont  décrit  deux  : PS(AzH2)(OH)2  et  PS(AzH2)2OH  : Tls 


588 


ARSENIC. 


se  forment  par  1 action  de  l’ammoniaque  sur  le  chlorosulfure  de 
phosphore 

PSCl3  H-  AzII3  2H20  = PS(A7.H2)(OH)2  + 3HCI 
PSCl3  + 2AzII3-f-  Il20=PS;AzH2)20H  +3HCI. 

Ils  ne  sont  connus  que  par  leurs  sels. 

492.  Amides  pyrophosphoriques.  — M.  Gladstone  en  a 
fait  connaître  trois,  qui  représentent  l’acide  pyrophosphorique 
P203(0H)4,  dont  1 , 2 ou  3 groupes  OII  sont  remplacés  par  le  radical 
monatomique  (AzH2)//.  Ce  sont:  les  acides amiclopyrophosphorique 
P203(AzIP)(0H)3  ; diamidopyrophosphoriqiie  P203(AzH2)2(0H)* 
et  triamidopiyrophosphorique  P203(AzH2)30H. 

Le  dernier  est  une  poudre  amorphe,  insipide,  qui  se  produit 
lorsqu’on  fait  bouillir  avec  l’eau  le  produit  de  la  réaction  du  gaz 
ammoniac  sur  l’oxychlorure  de  phosphore 

2POC13  -|-  9AzH3  + 2H20  = P203(AzH2)30It  + 6AzH4Cl . 

Une  plus  longue  ébullition  avec  l’eau  ou  avec  un  acide  le 
dédouble  en  ammoniaque  et  acide  diamidopyrophosphorique 
P203(AzH2)2(0H)2,  qui  est  soluble  dans  l’eau  et  qui  se  décompose 
par  la  chaleur  en  anhydride  phosphorique  et  ammoniaque.  En 
prolongeant  l’action  de  l’eau  et  d’un  acide,  on  obtient  l’acide 
mono-amidé  et  finalement  de  l’acide  phosphorique. 

ARSENIC.  — As  = 74,9. 

D.  vap.  obs.  — 147,3  à 153,0.  — Poids  moléc.  As1  = 299,6. 

493.  Historique.  — État  naturel.  — Les  sulfures  d’arse- 
nic, l’orpiment  et  le  réalgar  qu’on  rencontre  dans  la  nature, 
ont  déjà  été  mentionnés  par  Aristote,  Dioscorides  et  autres,  sous 
le  nom  d’àpasvasv.  L’arsenic  blanc  ou  anhydride  arsénieux  est 
cité  souvent  dans  les  ouvrages  de  Geber,  d’Albert  le  Grand,  de 
Basilius  Yalentin.  Geber  avait  même  reconnu  qu’il  renferme  un 
corps  métallique,  ce  qui  a été  précisé  longtemps  après,  en  1694, 
par  Schrœder,  puis  par  Brandt  qui  montra  que  l’arsenic  blanc 
constitue  la  chaux,  c’est-à-dire  l’oxyde,  du  régule  d’arsenic.  Tous 
ces  corps  jouaient  un  grand  rôle  dans  les  conceptions  des  alchi- 
mistes. Les  premières  notions  précises  sur  les  composés  de 
l’arsenic  sont  dues  à Berzelius,  qui  rangeait  cet  élément  au 
nombre  des  métaux,  et  ce  n’est  que  plus  récemment  qu'on  l’a 
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I classé  parmi  les  métalloïdes  en  raison  de  l'analogie  de  composi- 
| tion  de  ses  dérivés  avec  ceux  du  phosphore. 

L’arsenic  se  rencontre  dans  la  nature  à l’état  natif,  en  rognons 
J bacillaires  et  fibreux,  dans  les  gîtes  métallifères  à Joachimsthal 
(Bohême),  à Freiberg  (Saxe),  à Sainte-Marie-aux-Mines  (Vos- 
ges), etc.  On  le  rencontre  fréquemment  à l’état  de  sulfures, 
et  surtout  à l’état  d’arséniures  ou  de  sulfarséniures  métalliques 
(speiss  ou  arséniure  de  cobalt,  nickel  et  fer;  kupfernickel  NiAs  ; 
mispickel  FeS2Às;  cobaltine  CoAsS,  etc.,  etc.);  rarement  d’anhy- 
dride arsénieux;  quelquefois  à l’état  d’arséniates  (de  calcium, 


i 


de  cobalt,  de  cuivre)  ou  de  chlorarséniates  (de  plomb  ou  mime- 
tèse).  C’est  un  élément  extrêmement  répandu  dans  la  nature;  il  est 
contenu  dans  toutes  les  pyrites  et  de  là  passe  dans  l’acide  sulfu- 
rique préparé  à l’aide  de  ces  [pyrites  et  dans  tous  les  produits 
obtenus  par  l’intermédiaire  de  l’acide  sulfurique. 

Un  grand  nombre  d’eaux  minérales,  surtout  celles  qui  sortent 
des  terrains  primitifs,  renferment  de  l’arsenic  (Plombières,  Vichy, 
R oyat,  etc.)  ; la  plus  remarquable  des  eaux  sous  ce  rapport  est  celle 
de  la  Bourboule,  qui  renferme  0gr,006  d'arsenic  à l’état  d’arséniate 
de  sodium  par  litre;  les  autres  eaux  ne  renferment  généralement 
que  des  quantités  très  faibles  d’arsenic. 

494.  Préparation.  — On  obtient  généralement  l’arsenic 
par  la  calcination  du  mispickel  (sulfarséniure  de  fer)  ou  du 
cobalt  gris  (sulfarséniure  de  cobalt).  On  place  le  minerai  dans  des 
cylindres  ou  cornues  de  terre,  couchés  dans  un  fourneau  de 
galère  et  reliés  à des  tubes  en  tôle  dans  lesquels  se  sublime 
l’arsenic,  tandis  que  le  sulfure  de  fer  ou  de  cobalt  reste  comme 
résidu  FeAsS  = FeS -h As. 

L’arsenic  se  sublime  en  une  masse  cristalline  d’un  gris  d’acier, 
à éclat  métallique.  Pour  l’obtenir  pur,  on  le  soumet  à une  nou- 
velle sublimation,  ou  bien  on  réduit  l’anhydride  arsénieux  par  le 
charbon  en  excès,  dans  une  cornue  de  grès.  L’arsenic  se  sublime 
à la  partie  supérieure  et  dans  le  col  de  la  cornue;  on  le  retire  en 
brisant  celle-ci. 

495.  Propriétés.  — L’arsenic  est  gris  d’acier  et  possède  un 
éclat  métallique,  mais  c’est  à peu  près  la  seule  propriété  qui  le 
rapproche  des  métaux.  Il  est  cassant  ; il  cristallise  en  rhom- 
boèdres aigus,  isomorphes  avec  les  cristaux  de  tellure  et  d’anti- 
moine. 11  est  infusiblc,  à moins  de  le  chauffer  sous  pression,  car 
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il  se  volatilise  avant  son  point  de  fusion,  soit  vers  400°,  et  sa  ' 
vapeur,  qui  est  d’un  jaune  citron,  se  condense  vers  360°  sans 
passer  par  l’état  liquide.  Il  peut  être  fondu  sous  pression  dans 
un  tube  de  verre  protégé  par  un  tube  en  fer  (Landolt).  L’arse- 
nic fondu  est  une  masse  cristalline  compacte,  moins  fragile  que 
1 arsenic  sublimé  et  possédant  à 19°  une  densité  de  5,709;  le 

point  de  fusion  est  situé  entre  ceux  de  l’argent  et  de  l’antimoine 
(Mallet). 

La  densité  de  sa  vapeur,  observée  à 564°.  est  égale  à 10  20 
(Mitscherlich)  ; à 860°,  elle  est  égale  à 10,6,  par  rapport  à l’air; 
ces  nombres,  rapportés  à l'hydrogène,  sont  147,3  et  153,0,  soit  J 
le  double  du  poids  atomique.  L’arsenic  présente  donc  la’ même 
anomalie  que  le  phosphore  et  sa  molécule  (2  vol.)  à l’état  de 
vapeur  est  formée  de  4 atomes. 

L’arsenic  peut  se  présenter  sous  plusieurs  états  allotropiques.  ^ 
Lorsqu’on  sublime  l’arsenic  dans  un  courant  d’hydrogène,  il  se 
dépose  dans  les  diverses  parties  du  tube  où  se  fait  l’opération 
sous  des  aspects  très  différents.  Celui  déposé  dans  la  partie  la 
plus  chaude  du  tube  est  de  l’arsenic  cristallisé;  dans  les  parties 
moyennes,  il  forme  un  dépôt  pulvérulent  et  amorphe,  grisâtre. 
Dans  les  parties  les  plus  éloignées  de  la  portion  chauffée  il  est  X 
vitreux.  L’arsenic  cristallisé  a pour  densité  5,727  à 14°. 

L’arsenic  pulvérulent  gris,  qui  au  premier  moment  est  jaune, 
est  composé  de  sphéroïdes  microscopiques,  groupés  en  chape- 
lets. Densité  = 4,710. 

L’arsenic  vitreux  a la  même  densité  (4,710)  que  la  modifica- 
tion pulvérulente.  Il  se  produit  lorsqu’on  refroidit  à 220°  la  va- 
peur d’arsenic.  Ces  deux  dernières  variétés  se  transforment  à 
360°  en  arsenic  cristallisé  (Bettendorf). 

L arsenic  qui  se  produit  lorsqu  on  réduit  l’acide  arsénieux  est. 
d’après  M.  R.  Engel,  de  l’arsenic  amorphe.  Il  se  sublime  à 300°, 
c est-à-dne  avant  la  température  a laquelle  il  se  transforme  en 
arsenic  cristallisé. 

La  volatilité  de  1 arsenic  s observe  très  bien  en  introduisant  un 
fragment  de  ce  corps  dans  un  tube  très  étroit,  fermé  à un  bout  et 
qu’on  chauffe  à la  lampe. 

L arsenic  s oxyde  à 1 air  humide  et  se  recouvre  d’une  couche 
poudreuse  grise,  qui  disparaît  par  l’eau  de  chlore;  pour  le  garder 
brillant,  on  le  conserve  sous  l’eau.  Chauffé  à l’air,  ou  dans 
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I 'oxygène,  à une  température  assez  élevée,  il  brûle  avec  une 
lamme  verdâtre  en  répandant  des  fumées  blanches  d'anhydride 
irsénieux.  Cette  combustion  produit  une  odeur  alliacée  très  pro- 
îoncée,  qu’on  attribue  à un  sous-oxyde  d’arsenic. 

Si  la  combustion  de  l’arsenic  a lieu  dans  un  tube  ouvert  aux 
j leux  bouts,  légèrement  incliné  pour  déterminer  un  tirage,  il  se 
j orme  un  sublimé  blanc  d’anhydride  arsénieux. 

Chauffé  doucement  dans  l'oxygène  raréfié,  il  donne  des 
] ‘umées  phosphorescentes  (Joubert). 

L’acide  azotique  l’oxyde  très  énergiquement.  L’acide  sulfu- 
| ûque  est  réduit  à chaud  avec  formation  d’acide  sulfureux. 

Projeté  en  poudre  dans  le  chlore,  l’arsenic  s’y  combine  avec 
j : ncandescence.  Il  se  combine  de  même  directement  au  brome  et 
ii  l'iode,  ainsi  qu’au  soufre  avec  l’aide  de  la  chaleur. 

Il  s’unit  à chaud  avec  tous  les  métaux. 

L’arsenic  et  à peu  près  tous  ses  composés  sont  très  vénéneux. 

! Libre,  il  est  employé  dans  l’art  vétérinaire  et  comme  mort  aux 
mouches.  Pour  ce  dernier  usage,  on  le  pulvérise  et  on  l’arrose 
d’eau.  On  emploie  surtout  l’arsenic  dans  la  fabrication  du  plomb 
de  chasse. 

496.  Poids  atomique.  — Berzelius  l'avait  trouvé  égal  à 
74,84  en  chauffant  un  poids  connu  d’anhydride  arsénieux  avec 
du  soufre,  et  dosant  la  quantité  d'anhydride  sulfureux  produit. 
Dumas  obtint  un  nombre  très  voisin,  74,74  par  la  transformation 
du  chlorure  d'arsenic  en  chlorure  d’argent. 

En  oxydant  l’anhydride  arsénieux  en  solution  chlorhydrique 
par  le  permanganate  de  potassium,  pour  le  transformer  en  acide 
arsénique,  M.  Kessler  est  arrivé  au  nombre  75;  si  l’on  prend  pour 
l’oxygène  le  nombre  15,96,  celui  de  l’arsenic  devient  74,9, 
nombre  confirmé  tout  récemment  par  M.  Clarke  et  par 
MM.  Meyer  et  Senbert. 

L'arsenic  ne  forme  avec  les  halogènes  que  des  combinaisons 
triatomiques.  Mais  il  fonctionne  très  nettement  comme  pentâlo- 
mique  dans  certaines  combinaisons  organiques  désignées  sous  le 
nom  d ’arsines,  par  exemple  As(GHa)4I. 


HYDROGÈNE  ARSÉNIÉ.  - AsH3  = 77,9. 

Dons.  — 38,95.  Dens.  obs.  38,90. 

497.  Préparation.  — Ce  gaz,  découvert  en  1775  par  Scheele. 
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correspond  à l’ammoniaque  et  à l’hydrogène  phosphoré.  Proust 
montra,  en  1799,  qu’il  se  produit  lorsqu’on  traite  un  métal  arsé- 
nifère  par  l’acide  sulfurique  ou  lorsqu’on  traite  l’anhydride 
arsénieux  par  le  zinc  et  l’acide  sulfurique.  Il  a été  étudié  par 
Gehlcn,  Trommsdorff,  Dumas,  Soubeiran. 

Pour  l’obtenir  relativement  pur,  on  décompose  l’arséniure  de 
zinc  AsaZn3,  par  l’acide  sulfurique  étendu  ou  par  l’acide  chlorhy- 
drique (Soubeiran) 

As2Zn3  -f-  3S04H2  = 2AsH3  -+-  3S04Zn. 

On  recueille  le  gaz  sur  l’eau. 

L’arséniure  de  zinc  lui-même  est  obtenu  en  chauffant  l’arsenic 
avec  du  zinc  dans  les  proportions  de  As2  à Zn3  ; la  chaleur  pro- 
duite par  la  combinaison  suffit  pour  fondre  l’arséniure. 

Ce  gaz  doit  être  manié  avec  beaucoup  de  prudence,  car  il  est 
extrêmement  toxique,  il  coûta  la  vie  à Gehlen,  chimiste  suédois, 
en  1815. 

Il  se  produit  chaque  fois  qu’un  composé  oxygéné  de  l’arsenic 
est  en  présence  de  l’hydrogène  naissant.  Il  se  forme  aussi  lors- 
qu’on électrolyse  une  solution  de  ces  composés. 

498.  Propriétés.  — L’hydrogène  arsénié  est  un  gaz  inco- 
lore, doué  d’une  odeur  alliacée  très  prononcée.  Sa  densité,  par 
rapport  à l’air,  est  2,695  (Dumas).  Il  est  liquéfiable;  Stromeyer 
avait  indiqué  — 40°  comme  point  de  liquéfaction,  sous  la  pression 
ordinaire;  M.  Olszewski  l’a  liquéfié  à — 102°  par  l’éthylène 
liquide;  il  se  prend  à — 118°, 9,  en  une  masse  cristalline  blanche, 
fusible  à — 113°, 5;  il  paraît  bouillir  à — 54°, 8.  ■ 

L’hydrogène  arsénié  se  dissout  dans  un  cinquième  de  son 
volume  d’eau.  Il  brûle  avec  une  flamme  bleuâtre  livide  en  répan- 
dant des  fumées  d’anhydride  arsénieux.  Un  mélange  de  4 vol. 
d’hydrogène  arsénié  et  de  6 vol.  d’oxygène  fait  explosion  par 
la  chaleur  ou  par  l’étincelle  : 

2AsII3  -f  60  = As203  -f  3H20 . 

Si  la  quantité  d’oxygène  est  insuffisante  pour  la  combustion 
totale,  une  partie  de  l’arsenic  est  mise  en  liberté.  C’est  ainsi 
qu’il  se  dépose  de  l’arsenic  sur  les  parois  d’une  éprouvette  à gaz 
dans  laquelle  on  brûle  l’hydrogène  arsénié.  En  écrasant  avec  un 
corps  froid  la  flamme  d’un  gaz  contenant  de  l’hydrogène  arsénié,  il 
se  forme  de  même  sur  ce  corps  un  dépôt  noir  d’arsenic  métallique. 
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L’hvdrogène  arsénié,  qui  est  un  corps  formé  avec  absorption 
:e  chaleur,  est  très  facilement  décomposé  par  la  chaleur  en 
lydrogène  et  arsenic.  Si  l'on  dirige  un  courant  d'hydrogène 

! arsénié,  ou  d’hydrogène  contenant  de  l’hydrogène  arsénié  à tra- 
ders un  tube  chauffé  au  rouge  naissant,  les  parois  intérieures  de 
celui-ci  se  recouvrent  d'une  couche  d’arsenic  au  delà  de  la  partie 
•haude.  Ces  caractères  sont  utiles,  ainsi  qu’on  le  verra  plus  loin, 
mur  la  caractérisation  de  l'arsenic  (523). 

La  lumière  décompose  aussi  l'hydrogène  arsénié,  mais  lente- 
ment. 

Chauffé  avec  du  soufre  dans  une  cloche  courbe,  il  donne  de 
l’hydrogène  sulfuré,  du  sulfure  d’arsenic  et  de  l’arsenic  libre. 
Avec  le  phosphore,  il  produit  de  l’hydrogène  phosphore  et  un 
iphosphure  d’arsenic  qui  se  condense  en  gouttelettes.  Le  chlore 
agit  avec  une  extrême  énergie  sur  l’hydrogène  arsénié;  chaque 
: bulle  de  ce  gaz  donne  naissance  à une  vive  lueur,  et  il  se  dépose 
de  l’arsenic.  En  faisant  arriver  une  bulle  d’hydrogène  arsénié 
dans  le  chlore,  la  réaction  est  encore  plus  violente  et  même  dan- 
. gereuse.  Le  brome  et  l’iode  agissent  comme  le  chlore,  mais  moins 
énergiquement. 

Le  potassium  et  le  sodium,  chauffés  dans  l’hydrogène  arsénié, 
mettent  l’hydrogène  en  liberté  et  se  transforment  en  arsé- 
niures  AsK3  ou  AsNa3.  Ceux-ci  sont  décomposés  par  l’eau  ou  par 
les  acides  en  dégageant  de  l’hydrogène  arsénié,  qui  est  plus  pur 
que  celui  qu’on  obtient  par  l’arséniure  de  zinc.  L’étain,  le  cui- 
vre, etc.,  se  transforment  aussi  en  arséniures. 

L’hydrogène  arsénié  réduit  l’acide  hypochloreux,  l’acide  sulfu- 
rique et  une  foule  d’autres  composés  oxygénés. xIl  est  absorbé  par 
la  potasse  avec  formation  d’arsénite  : 


2AsH3  + 2KII0  + 2H20  = 2As02K  + 6H2. 


Son  action  sur  les  solutions  métalliques  varie  avec  la  nature  du 
métal.  Avec  les  sels  de  cuivre,  on  obtient  un  dépôt  d’arséniure  de 
cuivre  : 

6 SOC  u + 4 As  O = 6 S O4  H 2 + 2As2Cu3. 


Avec  l’azotate  d’argent,  c’est  de  l’argent  métallique  qui  se  pré- 
cipite : 

12Az03Ag  + 3H20  -+-  2AsIl3  = 12Az03H  + As203  + 12Ag. 

Les  chlorures  d’or  et  de  platine  se  comportent  comme  les  sels 
I.  — Chimie  minérale.  38 
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(1  argent.  Le  chlorure  mercurique  est  ramené  à l’état  de  chlor 
mercurcux  : 


ure 


OHgGl2  + 2AsHa  = :3Ilg2Cl2  + GHCl  + As2. 

499.  Analyse  de  l’hydrogène  arsénié.  — Lorsqu’on  dé- 
compose 1 hydrogène  arsénié  par  l’étain,  son  volume  devient  une 
fois  et  demie  plus  fort.  2 vol.  AsH3  donnent  donc  8 vol.  IL  Si  de  la 
double  densité  de  l’hydrogène  arsénié  77,9,  on  retranche  3 fois  la 
densité  de  l’hydrogène,  on  trouve  le  nombre  74,9  qui  est  le  poids 
de  1 atome  d’arsenic.  1 molécule  d’hydrogène  arsénié,  ou  2 vo- 
lumes, est  donc  formée  de  1 atome  d’arsenic  et  de  3 atomes  d’hy- 
drogène. 

500.  Hydrure  d’arsenic  solide  As2H2.  — Ce  corps  se  pro- 
duit dans  diverses  circonstances.  Dans  la  décomposition  de  l’arsé- 
niure  de  potassium  par  l’eau  il  se  dépose  sous  la  forme  d’une 
poudre  veloutée  brune,  comme  produit  secondaire  de  la  réaction 
(Gay-Lussac  et  Thénard).  Il  se  dépose  sur  l’arsenic  employé 
comme  électrode  négative  dans  l’électrolyse  de  l’acide  sulfurique 
dilué  (Davy).  L’hydrogène  arsénié  conservé  dans  une  cloche  laisse 
déposer  un  enduit  brun  d’hydrure  d’arsenic.  Celui-ci  se  forme 
encore  dans  l’appareil  de  Marsh  (523)  si  le  liquide  renferme  un 
peu  d’acide  azotique  (Blondlot)  ou  bien  lorsqu’on  décompose  par 
l’acide  chlorhydrique  un  alliage  de  1 partie  d’arsenic  avec  o par- 
ties de  zinc  (AsZn6)  (Wiederhold)  ; d’après  M.  Janowski,  le  dépôt 
est,  dans  ce  cas,  de  l’arsenic. 

501.  Arséniures.  — Les  arséniures  métalliques  se  produisent 
par  union  directe  et  peuvent,  dans  bien  des  cas,  être  envisagés 
comme  des  alliages.  L’arsenic,  même  en  petite  quantité,  rend  les 
métaux  cassants.  Les  arséniures  riches  en  arsenic  perdent  une 
partie  de  celui-ci  par  la  calcination  : l’arséniure  de  cuivre  As2Cu3 
perd  ainsi  la  moitié  de  son  arsenic  et  se  transforme  en  arséniure 
cuivreux  As2(Cu2)3.  Calcinés  à l’air,  ils  s’oxydent  et  donnent  de 
l’anhydride  arsénieux.  Tous  les  arséniures  sont  insolubles  dans 
l’eau  ; les  arséniures  alcalins  sont  décomposés  par  l’eau. 

Les  arséniures  se  produisent  dans  diverses  réactions  de  l'hy- 
drogène arsénié  (498)  ainsi  que  par  l’action  de  l’arsenic  libre 
sur  quelques  solutions  (or,  argent,  cuivre)  ou  par  réduction  des 
arséniates  par  le  charbon  au  rouge;  dans  ce  dernier  cas,  leur 
composition  n’est  pas  constante. 

La  composition  des  arséniures  obtenus  par  des  réactions  bien 
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| léfinies  correspond  à celle  de  l'hydrogène  arsénié.  Quant  aux  ar- 
[ éniures  naturels,  ils  correspondent,  en  général,  au  type  As2H2  ; 

! >ar  exemple  l’arséniure  de  cobalt  As“Co,/. 

ARSENIC  ET  ÉLÉMENTS  HALOGÈNES. 

■ 

La  plupart  des  combinaisons  avec  ces  éléments  se  rapportent  au 
ypeAslP.  Les  diverses  tentatives  faites  pour  préparer  le  penta- 
îblorure  d'arsenic  ont  échoué.  On  en  a néanmoins  obtenu  un  pen- 
aiodure  et  un  pentafluorure. 

TRICHLORURE  D ARSENIC.  — AsCl3. 

D.  vap.  = 90‘5.  Dens.  obs.  =90,97. 

502.  L'arsenic,  légèrement  chauffé  dans  une  cornue,  brûle  dans 
un  courant  de  chlore,  et  le  chlorure  d’arsenic  distille.  Mais  on  pré- 
pare ce  composé  plus  facilement  en  distillant  un  mélange  d’anhy- 
dride arsénieux,  de  chlorure  de  sodium  et  d’acide  sulfurique. 
iPour  cela,  on  introduit  dans  une  cornue  tubulée  40  grammes 
d’anhydride  arsénieux  et  400  grammes  d’acide  sulfurique  con- 
centré, puis  on  chauffe  et  on  y ajoute  peu  à peu,  par  un  tube 
large  traversant  la  tubulure  de  la  cornue,  des  fragments  de 
i chlorure  de  sodium  fondu.  Le  chlorure  d’arsenic  formé  distille 
i et  se  condense  dans  le  récipient,  convenablement  refroidi  : 

As2  O 3 + 6NaCl  -f  3SCUH2  = 2AsCl3  + 3SONa2  + 3H20  ; 

l’eau  est  retenue  par  le  grand  excès  d’acide  sulfurique.  Ce  mode 
de  production  du  chlorure  d’arsenic  était  déjà  connu  de  Glauber 
en  1648. 

Le  chlorure  d’arsenic  se  produit  encore  par  l’action  du  chlore 
sur  l’anhydride  arsénieux,  ainsi  que  par  la  distillation  d’un  mé- 
lange d’arsenic  et  de  calomel  ou  de  sulfure  d’arsenic  et  de  bichlo- 
rure  de  mercure. 

Le  chlorure  d’arsenic  est  une  huile  épaisse  incolore,  bouillant  à 
134°  (Isid.  Pierre);  à 128°  (Hagen),  d’unedensité  égale  à 2,205.  11 
ne  se  concrète  pas  à — 29°.  Il  se  volatilise  lentement  à Pair,  en 
répandant  des  fumées  blanches.  C’est  un  poison  violent,  et  il  faut 
éviter  de  respirer  ses  vapeurs. 

En  contact  avec  une  petite  quantité  d’eau,  il  se  transforme,  après 
quelque  temps,  en  un  amas  d’aiguilles  qui  constituent  un  oxy- 
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chlorure  hydraté  ( acide  c h lor arsénieux)  AsOCl.EPO  ou  As(OII)2Cl. 

Une  plus  grande  quantité  d’eau  le  décompose  en  anhydride  ar- 
sénieux cl  acide  chlorhydrique. 

La  solution  ainsi  produite,  comme  celle  qu’on  obtient  en  dis- 
solvant l’anhydride  arsénieux  dans  l’acide  chlorhydrique,  perd  du 
chlorure  d’arsenic  lorsqu’on  la  porte  à l’ébullition.  Aussi  y a-t-il 
toujours  perte  d’arsenic  lorsqu’on  chauffe  un  liquide  contenant  ces 
composés.  C est  par  la  même  raison  que  l’acide  chlorhydrique 
préparé  avec  de  l’acide  sulfurique  arsénifère  renferme  lui-même 
de  l’arsenic. 

Le  chlorure  d’arsenic  se  combine  à d’autres  chlorures,  par 
exemple  avec  le  perchlorure  de  phosphore  et  avec  les  chlorures 
de  soufre.  L’action  du  chlore  sur  le  réalgar  ou  sur  l'orpiment 
fournit  les  chlorures  doubles  AsCP.SCl2  et  2AsCl3.3SCP. 

Traité  par  le  gaz  ammoniac,  il  donne  une  combinaison 
AsCl3.3AzH3,  qui  cristallise  dans  l’alcool  (Wallace). 

TRIBROMURE  D’ARSENIC.  — AsBr3. 

Dens.  vap.  = 167,8. 

503.  L’arsenic  et  le  brome  s’unissent  avec  dégagement  de  cha- 
leur et  de  lumière  (Serullas).  Pour  préparer  le  tribromure,  on  ajoute 
de  l’arsenic  en  poudre  à une  solution  de  1 partie  de  brome  dans 
2 parties  de  sulfure  de  carbone  jusqu'à  décoloration  complète. 
Le  tribromure  d’arsenic  cristallise  après  l'évaporation  du  sulfure 
de  carbone  (Nicklès).  Il  forme  des  cristaux  déliquescents,  inco- 
lores, fusibles  entre  20  et  25°.  Sa  densité  est  égale  à 3,66.  11 
bout  à 220°  et  se  sublime  en  longs  prismes.  Il  se  comporte  avec 
l’eau  comme  le  bichlorure,  en  donnant  d'abord  un  oxybromure. 

TRIIODURE  D’ARSENIC.  — AsI3. 

504.  On  l’obtient  comme  le  tribromure.  Il  cristallise  en  lames 
hexagonales  rouges  et  brillantes,  de  4,39  de  densité,  fusibles  et 
volatiles  sans  décomposition. 

On  l’obtient  aussi  en  dirigeant  un  courant  de  gaz  iodhydrique 
dans  le  chlorure  d’arsenic 

AsCI3  -f-  3IH  = AsI3  -f-  3HC1 

et,  d’après  M.  Babcock,  en  faisant  évaporer  une  solution  d'anhy- 
dride arsénieux  dans  l’acide  iodhydrique. 
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Le  triiodure  d’arsenic  se  dissout  dans  l’eau,  et  la  solution,  qui 
renferme  évidemment  de  l’acide  iodhydrique  et.  de  l’anhydride  ar- 
sénieux, se  comporte  comme  la  précédente.  MM.  Bamberger  et 
Philipp  ont  encore  obtenu  l’iodure  d’arsenic,  sous  forme  d’une 
poudre  cristalline  orangée,  en  ajoutant  de  l’iodure  de  potassium  à 
une  solution  bouillante  d’anhydride  arsénieux  dans  l’acide  chlor- 
hydrique. 

505.  Penta-iodure  d’arsenic  AsF.  — M.  Sloan  l’a  obtenu  en 
fondant  l’iode  avec  de  l’arsenic  dans  les  proportions  voulues. 
C’est  une  masse  cristalline  d’un  rouge  grenat,  altérable  à l’air. 
Chauffé  dans  un  courant  d’azote,  il  ne  se  dédouble  que  vers  200° 
en  iode  et  triiodure.  Ce  dédoublement  se  produit  aussi  lorsqu’on 
cherche  à le  faire  cristalliser  dans  le  sulfure  de  carbone. 

TRIFLUORURE  D’ARSENIC.  — AsFl3. 

Dens.  vap.  = 66. 

506.  Ce  corps,  étudié  par  Unverdorben,  s’obtient  en  distillant 
un  mélange  de  5 parties  de  fluorure  de  calcium,  4 parties  d’an- 
hydride arsénieux  et  10  parties  d’acide  sulfurique. 

Il  se  produit  encore  par  l’action  du  fluorure  d’ammonium  sur  le 
chlorure  d’arsenic  (Mac  Ivor). 

C’est  un  liquide  incolore,  bouillant  à 63°,  de  2,73  de  densité. 
I!  attaque  le  verre.  Il  fume  à l’air  et  possède  une  odeur  péné- 
trante. 11  produit  sur  la  peau  des  ulcères  très  douloureux  et 
lents  à guérir. 

Il  absorbe  le  gaz  ammoniac  et  forme  ainsi  un  composé  subli- 
mable.  En  se  décomposant  par  l’eau,  il  paraît  donner  un  acide 
arsénio-fluorhydrique  auquel  correspondent  des  sels. 

Pentafluorure  d’arsenic.  — Inconnu  à l’état  de  liberté,  il 
a été  obtenu  combiné  au  fluorure  de  potassium  AsFF.KFl  en  dis- 
solvant l’arséniate  de  potassium  dans  l’acide  fluorhydrique  (Màri- 
gnac). 
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L’arsenic  forme  deux  combinaisons  oxygénées  bien  définies,  les 
anhydrides  arsénieux  et  arsénique.  A ce  dernier  correspondent 
des  acides  analogues  aux  trois  acides  phosphoriques.  Quant  à 
l’acide  arsénieux,  il  n’est  pas  connu,  si  ce  n’est  en  solution;  mais 
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on  connaît  scs  sels.  Quelques  chimistes  admettent,  en  outre, 
l’existence  d’un  sous-oxyde  As2G  (?).  C’est  celui-ci  qui  constitue- 
rait la  couche  grise  qui  se  forme  à la  surface  de  l’arsenic  mé- 
tallique; mais  l’eau  bouillante  ou  l’acide  chlorhydrique  lui  enlè- 
vent de  1 anhydride  arsénieux.  On  a aussi  attribué  à un  sous-oxyde 
l’odeur  que  répand  la  combustion  de  l’arsenic  et  qui  se  produit 
aussi  lorsqu’on  projette  de  l’anhydride  arsénieux  sur  un  charbon 
rouge. 


ANHYDRIDE  ARSÉNIEUX.  — As*0«. 

D.  vap.  = 198,7  (obs.  = 188  et  199,3).  — Poids  moléc.  = 397,3G. 

Ce  composé,  connu  depuis  très  longtemps  sous  les  noms  de  mort- 
aux-rats , d arsenic  blanc , d 'acide  arsénieux  ou  simplement  A'ar- 
senic,  se  rencontre  quelquefois  dans  la  nature,  à côté  de  l’arsenic 
natif  ( arsénolithe , arsénophyllite) . 

Il  est  obtenu  en  grandes  quantités  par  le  grillage  des  minerais 
arsénifères,  principalement  du  mispickel  et  du  cobalt  gris:  dans 
ce  dernier  cas,  il  ne  constitue  qu’un  produit  accessoire. 

507.  Fabrication.  — Le  grillageduminerai  s’etfectuedansde 
grands  moufles,  à sole  inclinée  (flg.  143);  les  vapeurs  se  rendent 


Fig.  143. 


dans  de  longs  canaux  ou  dans  des  tours  de  condensation,  où  l’an- 
hydride arsénieux  se  dépose  sous  forme  de  farine  ou  de  fleurs  d'ar- 
senic avec  du  soufre  et  d’autres  produits  entraînés  mécaniquement. 
On  racle  cette  farine,  opération  éminemment  insalubre,  et,  après 
l’avoir  mélangée  à une  petite  quantité  de  potasse  pour  retenir  le 
soufre,  on  la  soumet  à une  nouvelle  sublimation  dans  des  cliau- 
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dières  en  fonte  a surmontées  d’une  série  de  cylindres  en  tôle  bbb 
(fn;  . 144).  L’anhydride  arsénieux  se  dépose  sur  les  parois  de  ces  cy- 
lindres en  masses  compactes  qu’on  détache  à coups  de  marteau  et 
qui  sont  livrées  au  commerce.  Ces  condenseurs  sont  terminés  par 
une  chambre  c dans  laquelle  les  vapeurs  échappées  par  d achèvent 
de  se  condenser.  La  plus  grande  partie  de  l’acide  se  condense  dans 
les  cylindres  à une  tem- 
pérature voisine  de  son 
point  de  fusion  et  se 
concrète  en  une  masse 
vitreuse  ; c’est  l’arsenic 
blanc  du  commerce. 

La  farine  d’arsenic 
est  quelquefois  mélan- 
gée d’arsenic  libre  ; 
dans  ce  cas,  la  chau- 
dière en  fonte  peut  être 
attaquée  et  percée  ; le 
produit  tombe  alors 
dans  le  foyer,  et  les 
vapeurs  arsénicales  se 
répandent  dans  l’ate- 
lier. Le  même  accident 
peut  se  produire  lors- 
que la  fonte  de  la  chau- 
dière est  chargée  de 
graphite  qui  réduit 
l’anhydride  arsénieux. 

La  production  de  l’anhydride  arsénieux  est  considérable.  L’An- 
gleterre, où  son  extraction  accompagne  le  traitement  des  minerais 
d’étain,  toujours  accompagnés  de  pyrites  arsénicales,  en  a 
produit,  en  1872,  5,171 ,000ddlogrammes  et  la  Saxe  890,000. 

508.  Propriétés.  — Propriétés  physiques.  — L’anhydride  ar- 
sénieux présente  plusieurs  modifications.  11  est  amorphe  ou  cris- 
tallisé, et  il  est,  en  outre,  dimorphe.  Celui  qu’on  rencontre  dans  le 
commerce  forme,  lorsqu’il  a été  récemment  obtenu,  des  masses 
vitreuses  translucides,  jaunâtres,  absolument  amorphes.  Au  bout 
d’un  certain  temps,  et  sous  diverses  influences,  il  change  d’aspect, 
devient  mat,  opaque  et  parfaitement  blanc.  Cette  modification  se 
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produit,  en  allant  de  la  surface  au  centre  et  est  due  à la  structure 
cristalline  que  prend  le  produit.  Lorsqu’on  brise  un  morceau  un 
peu  volumineux  d’anhydride  ainsi  transformé,  on  trouve  presque 
toujurs  à son  centre  un  noyau  d’anhydride  vitreux.  Celui  qui  a été 
transformé  est  nommé  anhydride  porcelané  en  raison  de  son 
aspect.  C’est  cette  variété  qui  constitue  l’acide  en  poudre  qu’on 
rencontre  aussi  dans  le  commerce. 

La  transformation  de  l’acide  vitreux  n’a  pas  lieu  dans  le  vide, 
dans  l’air  ou  dans  les  autres  gaz  absolument  secs,  et  lorsqu’elle  a 
commencé,  elle  s’arrête  si  on  laplacedans  ces  conditions.  La  trans- 
formation est,  en  outre,  accompagnée  d’une  légère  augmentation 
de  poids.  M.  Wincker  1 explique  par  la  condensation  de  l’humidité 
à la  surface  du  fragment,  une  petite  quantité  entre  en  dissolution 
et  s en  sépare  de  nouveau  à l’état  cristallin,  cédant  l’eau  aux  par- 
ties voisines,  et  ainsi  de  part  en  part,  jusqu’au  centre.  Il  suffitd  une 
ti  ace  d humidité  dans  un  tube  scellé  pour  que  la  transformation 
s’établisse,  puis  se  poursuive. 

On  îemaïque  des  différences  très  notables  dans  les  propriétés 
physiques  de  ces  deux  variétés. 

L’anhydride  vitreux  a pour  densité  3,689;  l’anhydride  porce- 
lané 3,736.  C’est  surtout  dans  la  solubilité  de  ces  variétés  qu’on 
observe  une  grande  différence.  L’anhydride  vitreux  est  environ 
ti  ois  fois  plus  soluble  dans  l’eau  froide  que  l’anhydride  cris- 
tallisé. Ainsi,  il  exige  25  parties  d eau  à 13°  pour  se  dissoudre, 
tandis  que  ce  dernier  en  exige  80  parties  (Bussy).  L’anhydride 
vitreux,  étant  très  instable,  se  transforme  au  sein  de  sa  solu- 
tion en  anhydride  cristallisé  qui,  moins  soluble,  se  dépose,  au 
bout  d un  certain  temps  de  la  solution  faite  à froid,  en  cristaux 
octaédriques.  On  remarque  des  différences  analogues  pour  la 
solubilité  des  deux  variétés  dans  l’alcool  de  diverses  concentra- 
tions ; mais  tandis  que  la  solubilité  de  l anhydride  vitreux  va 
en  augmentant  avec  la  richesse  de  l’alcool  (0p,50i  pour  100  par- 
ties d’alcool  à 50  centièmes  et  1,06  pour  100  parties  d’alcool  ab- 
solu) ; celle  de  l’anhydride  porcelané  va  en  diminuant  (100  parties 
d’alcool  à 50  centièmes  en  dissolvent  lp,680  et  100  parties  d’alcool 
absolu  seulement  0P,25)  (Bussy,  Gérardin). 

L’anhydride  arsénieux  vitreux  est  beaucoup  plus  soluble  dans 
l’acide  chlorhydrique  que  dans  l’eau  pure,  et  sa  solution  faite  à 
l’ébullition  laisse  déposer  des  octaèdres  par  le  refroidissement; 
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j n l’on  observe  celle  cristallisation  dans  l’obscurité,  on  remarque 
t ]u’elle  a lieu  avec  production  de  lumière  (IL  Rose).  Le  même 
j ohénomène  ne  se  produit  pas  si  l’on  opère  de  même  avec  l'acide 
porcelané. 

La  transformation  de  la  variété  vitreuse  a lieu  avec  dégage- 
ment de  chaleur  (2oal,b52  d'après  MM.  Deville  et  Troosl).  Inver- 
sement l’anhydride  porcelané  absorbe  de  la  chaleur  au  rouge 
-sombre  et  se  transforme  en  anhydride  vitreux. 

Dimorphisme.  — L’anhydride  arsénieux  se  présente  générale- 
ment en  octaèdres  réguliers  ou  en  tétraèdres;  c’est  la  forme  de 
l’arsénolithe  et  de  l’anhydride  porcelané;  mais  il  peut  aussi 
affecter  une  autre  forme,  celle  de  prismes  orthorhomhiques.  On  a 
i rencontré  cette  dernière  forme  dans  les  mines  de  cuivre  de  San 
Domingo  (Portugal),  où  il  s’était  déposé  dans  des  crevasses 
(Claudet).  M.  Scheurer-Kestner  a observé  les  mêmes  cristaux 
dans  des  canaux  de  condensation  des  fours  à pyrite;  c’est  la 
forme  que  paraît  affecter  l’anhydride  arsénieux  dans  une  atmo- 
sphère d’anhydride  sulfureux. 

La  modification  octaédrique,  de  beaucoup  la  plus  fréquente,  est 
celle  qui  se  produit  à basse  température,  jusque  vers  200°;  la 
modification  prismatique  se  produit  à une  température  plus 
élevée.  Si  l’on  chauffe  à 400°  la  partie  inférieure  d’un  tube  de 
verre  scellé  à la  lampe  et  contenant  de  l’anhydride  arsénieux,  on 
observe,  après  refroidissement,  que  l’anhydride  non  sublimé  est 
entièrement  vitreux  : la  partie  supérieure  qui  avait  subi  une  tem- 
pérature d’environ  200°  renferme  des  cristaux  octaédriques,  et  la 
partie  moyenne  est  remplie  de  prismes  volumineux  (Debray).  On 
obtient  encore  des  cristaux  prismatiques  par  le  refroidissement 
d’une  solution  saturée  à chaud  d’anhydride  arsénieux  dans  la 
potasse  (Pasteur).  Une  solution  ammoniacale  abandonne  au  con- 
traire des  octaèdres. 

L’anhydride  arsénieux  se  volatilise  sans  fondre  vers  200°  ; 
mais  on  peut  le  fondre  en  le  chauffant  sous  pression.  Sa  densité 
de  vapeur  observée  à 571°  par  Mitscherlich  , et  à 1560°  par 
MM.  G.  et  V.  Mayer,  correspond  dans  les  deux  cas  à la  for- 
mule As406  = 2 vol.  et  non  à As203. 

Porté  au  rouge  sur  une  plaque  métallique,  il  se  vaporise  sans 
répandre  d’odeur,  comme  il  le  fait  sur  un  charbon  rouge  qui  le 
réduit.  Chauffé  dans  un  petit  tube  très  étroit  avec  du  charbon,  il 
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donne  un  anneau  noir  d’arsenic  cristallisé  (fig.  1 45)  ; chauffé  seul, 
il  donne  un  sublimé  blanc. 

L’anhydride  arsénieux  est  plus  soluble  dans  l’acide  chlorhy- 
drique que  dans  1 eau.  Si  on  le  traite  par  cet  acide  concentré  et 

bouillant,  il  se  dégage  du 
chlorure  d’arsenic.  Les 
autres  acides  facilitent 
aussi  sa  dissolution. 

Propriétés  chimiques.  — 
La  solution  aqueuse  d’an- 
hydride arsénieux,  dans 
laquelle  on  peut  admettre 
la  présence  de  Y acide  ar- 
sénieux AsCPH3  possède 
une  saveur  styptique  et 
nauséabonde,  et  une  réac- 
tion acide  faible. 

Elle  agit  dans  un  grand 
nombre  de  cas  comme  un 
réducteur  énergique,  en  produisant  de  l’acide  arsénique.  Elle 
réduit  le  bichromate  et  le  permanganate  de  potassium,  ainsi  que 
le  tartrate  cupropotassique.  Elle  absorbe  l’iode  et  le  chlore 

As03H3-f-  H20  + P = As04H3  + 2IH. 

Ces  réactions  sont  utilisées  dans  les  analyses  volumétriques  ; 
par  exemple  dans  la  chlorométrie  (174). 

L’acide  arsénieux  en  solution  chlorhydrique  est  à son  tour 
réduit  par  le  chlorure  stanneux.  L’arsenic  est  entièrement  précipité. 

L’hydrogène  naissant  le  convertit  en  hydrogène  arsénié. 

L’hydrogène  sulfuré  colore  la  solution  aqueuse  en  jaune; 
l’addition  d’acide  chlorhydrique  détermine  la  précipitation  com- 
plète de  trisulfure  d’arsenic  jaune. 

La  solution  aqueuse  d’acide  arsénieux  donne  un  précipité  blanc 
avec  l’eau  de  chaux. 

L’air  agit  lentement  sur  la  solution  aqueuse  d’acide  arsénieux, 
en  l’oxydant.  Cette  oxydation  est  beaucoup  plus  rapide  lorsque  la 
solution  est  neutralisée  par  un  alcali,  ce  qui  est  important  à con- 
sidérer au  point  de  vue  de  l’emploi  de  l'acide  arsénieux  en  solu- 
tion titrée. 
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Neutralisé  exactement  par  un  alcali  ou  par  l’ammoniaque, 
l’acide  arsénieux  donne  avec  l’azotate  d’argent  un  précipité  jaune 
vif,  soluble  dans  l’ammoniaque  et  dans  l’acide  azotique,  et  avec 
le  sulfate  de  cuivre  un  précipité  vert  pomme  (vert  de  Scheele); 
ce  précipité  est  soluble  dans  la  soude  et,  si  l'on  chauffe  la  solu- 
tion alcaline,  il  se  dépose  de  l’oxydule  de  cuivre.  Avec  l’acé- 
tate de  cuivre,  on  obtient  l’acéto-arsénite  de  cuivre  ou  vert  de 
Schweinfurt. 

Si  l’on  chauffe  une  solution  chlorhydrique  d’acide  arsénieux 
avec  du  cuivre  métallique,  celui-ci  se  recouvre  d’un  dépôt  gris  et 
brillant  d’arséniure  de  cuivre  As2Cu3  qui,  lavé  et  séché,  se  décom- 
pose sous  l’influence  de  la  chaleur  en  arséniure  cuivreux  et 
arsenic  libre  ; en  opérant  dans  un  tube  très  étroit,  l’arsenic  éli- 
miné se  sublime  sous  la  forme  d’un  anneau  noir  (Reinsch).  Cette 
réaction  permet  de  rechercher  de  très  faibles  quantités  d’acide 
arsénieux. 

509.  Arsénites.  — D’après  les  sels  que  forme  l’acide  arsé- 
nieux, celui-ci,  qui  n’est  connu  qu’en  solution  aqueuse,  est  le  plus 
souvent  triatomique  et  bibasique  et  a pour  composition  As03II3 
= AsOH(OH)2.  L’arsénite  d’argent  renferme  As03Ag2H  ; il  existe 
cependant  un  ortho-arsénite  As03Ag3  et  un  ortho-arsénite  de  cal- 
cium (As03)2Ca3.  La  plupart  des  autres  sont  des  sels  acides  aux- 
quels corsespondent  des  métarsénites  As02M'.  A part  les  sels  alca- 
lins, ils  sont  tous  insolubles  dans  l’eau,  mais  solubles  dans  les  acides 
et  s’obtiennent  par  double  décomposition.  Il  n’existe  pas  de  sel 
ammoniacal.  Les  sels  de  potassium  et  de  sodium  cristallisent 
difficilement.  Leurs  réactions  sont  celles  indiquées  plus  haut  pour 
l’acide  arsénieux  après  neutralisation. 

Sels  d’arsénosyle.  — L’acide  arsénieux  est  un  acide  très  faible 
et  le  radical  AsO  ( arsénosyle ),  qu'on  peut  y supposer  comme 
dans  l’anhydride  arsénieux(AsO)20,  peut  aussi  fonctionner  comme 
radical  électro-positif,  comme  le  stibyle  (SbO).  C’est  ainsi  qu’on 
connaît  X émétique  d’arsenic  C4H4K  (As0)0G  + H20. 

L’anhydride  arsénieux  se  combine  à l’anhydride  sulfurique 
pour  former  de  petits  cristaux  tabulaires  déliquescents,  qui  renfer- 
ment As203S03  (Schafhaütl).  On  peut  assimiler  cette  combinaison 
au  sulfate  neutre  de  nitrosyle  et  écrire  sa  formule  S02(G.As0)2. 

11  forme  également  avec  l’anhydride  arsénique  des  combinai- 
sons qu’on  peut  envisager  de  même. 
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510.  Usages  de  l’anhydride  arsénieux.  — L’anhydride 
arsénieux  sert  à la  préparation  du  vert  de  Scheele  et  du  vert 
de  Schweinfurt.  It  est  employé  en  outre  dans  la  fabrication  du 
verre  blanc  pour  réduire  les  composés  ferriques  qui  coloreraient 
le  verre  en  jaune.  On  s’en  sert  encore  comme  mort-aux-rats. 

Une  grande  partie  de  I anhydride  fourni  par  l’industrie  sert  à 
fabriquer  l’acide  arsénique. 

L’anhydride  arsénieux  est  employé  à petite  dose  en  médecine 
comme  fébrifuge,  et  pour  combattre  l’asthme;  il  facilite  la  respi- 
îation.  L est  le  plus  souvent  sous  forme  d’arsénite  de  potassium 
(liqueur  do  Fowler)  qu’il  est  administré. 

L anhydride  arsénieux  est  un  violent  poison;  nous  reviendrons 
plus  loin  sur  ce  point,  dans  un  chapitre  spécial  qui  sera  en  outre 
consacré  à la  recherche  de  l’arsenic. 

ANHYDRIDE  ARSÉNIQUE.  — As303. 

51 1.  Tandis  que  la  combustion  vive  du  phosphore  fournit  l’an- 
hydride phosphorique,  celle  de  l’arsenic  ne  donne  jamais  que  l'an- 
hydride arsénieux,  et  l’on  n’obtient  l’anhydride  arsénique  qu’en 
soumettant  1 acide  arsénique  à l’action  du  rouge  sombre  : 

2AsO(OH)3  = As2  O5  + 3H20. 

Une  température  plus  élevée  le  dédouble  en  anhydride  arsé- 
nieux et  oxygène. 

L anhydride  arsénique  est  une  masse  blanche  amorphe,  liygros- 
copique  et  se  dissolvant  très  lentement  dans  l’eau  en  régénérant 
l’acide  ortho-arsénique.  Sa  densité  est  égale  à 3,734. 

Le  perclilorure  de  phosphore  le  transforme  en  trichlorure 
d’arsenic  : 

As203  + 5PGI3  = 2AsGl3  + oPOCl3  + 2GI2. 

ACIDE  ARSÉNIQUE.  — AsOlH3  = AsO(OH)3. 

512.  L’acide  arsénieux  a été  découvert  par  Schecle  en  1776,  en 
dissolvant  l’arsenic  blanc  dans  l’eau  régale  ou  en  le  traitant  par 
le  chlore  : 

As'-  O6  + 1 0H2Ô  H-  4G12  = 4AsOtl3  8HC1. 

Un  grand  nombre  d’agents  oxydants  agissent  de  même  sur 
l’anhydride  arsénieux. 

On  l’obtient  très  facilement  en  oxydant  l'anhydride  arsénieux 
par  l’acide  azotique  et  c’est  ainsi  qu’on  le  prépare  industriellement. 


ACIDE  ARSÉN1QUE.  G05 

On  fait  couler  peu  à peu  300  kilogrammes  d’acide  azotique 
de  1,35  de  densité  sur  400  parties  d’anhydride  arsénieux  con- 
tenu dans  une  citerne  de  1,5  mètre  cube.  La  masse  s'échauffe  et 
il  se  dégage  beaucoup  de  vapeurs  nitreuses  qu’un  bon  tirage 
conduit  à travers  une  colonne  de  coke  arrosée  d’acide  azotique 
ou  d’acide  sulfurique,  ou  simplement  d’eau.  Le  produit  obtenu  est 
une  masse  sirupeuse  qui  se  prend  à 15°,  par  l’agitation,  en  une 
bouillie  de  cristaux  transparents  qui  ont  pour  composition 
2As0vH3  + H20.  Ces  cristaux  se  dissolvent  en  grande  quantité 
dans  l’eau  avec  abaissement  de  température.  Ils  fondent  à 100° 
en  abandonnant  leur  eau  de  cristallisation  et  se  transforment  en 
une  poudre  cristalline  d’acide  ortho-arsénique  AsO(OH)3. 

La  solution  d’acide  arsénique  est  très  acide  et  possède  la  même 
saveur  métallique  que  l’acide  arsénieux.  Concentrée,  elle  est  très 
caustique  et  exerce  sur  la  peau  une  action  corrosive.  C’est  un 
violent  poison. 

L’acide  ortho-arsénique  perd  de  l’eau  à 140-180°  et  passe  à 
l’état  d 'acide  pyro-arsénique  As203(0H)4,  qui  forme  des  cristaux 
durs  et  brillants  réunis  en  masses  compactes.  Cet  acide  est 
soluble  dans  l’eau  avec  élévation  de  température.  L’acide  pyro- 
arsénique  à son  tour  se  transforme  à 206°  en  acide  met  arsénique 
As03H  ou  As02(0H).  La  masse  fondue,  d’abord  limpide,  se  trouble 
subitement  et  se  prend  en  un  magma  cristallin  blanc  et  nacré. 
L’acide  métarsénique  ne  se  dissout  que  lentement  dans  l’eau. 

Les  solutions  des  acides  ortho-,  pyro-  et  métarsénique  présen- 
tent absolument  les  mêmes  caractères.  Ces  divers  acides  ne  se 
distinguent  donc  que  par  leur  composition.  Les  pyro-arséniates 
et  les  méta-arséniates  solubles,  qui  se  produisent  par  la  calcina- 
tion des  arséniates  dimétalliques  ou  monométalliques,  ne  présen- 
tent pas  non  plus  de  caractères  spéciaux  les  distinguant  des  ortho- 
arséniates. 

La  solution  d’acide  arsénique  possède  pour  diverses  concentra- 
tions les  densités  suivantes,  à 13°  (H.  Schiff)  : 


Densité. 

AsO-W  p.  100. 

1,7346 

67,4 

1,3973 

45,0 

1 ,2350 

30,0 

4,1606 

22,5 

4,1052 

15,0 

4 ,0495 

7,5 

600 
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513.  Réactions.  — La  solution  d’acide  arsénique  est  colorée 
en  jaune  par  1 hydrogène  sulfuré,  mais  il  ne  s’y  produit  un  pré- 
cipité qu  a la  longue  et  à chaud.  L’acide  sulfureux  le  ramène  à 
l’état  d’acide  arsénieux  qui  est  ensuite  immédiatement  précipité 
par  l’hydrogène  sulfuré. 

L acide  chlorhydrique  concentré  et  bouillant  transforme  lente- 
ment I acide  arsénique  en  acide  arsénieux,  ou  plutôt  en  trichlorure 
d’arsenic,  qui  se  volatilise  : 

As04H3  h-  5HG1  = AsCl3  -f  4H20  -f-  Cl2 


Mais  avec  des  solutions  étendues  ou  moyennement  concen- 
trées, cette  réaction  n a pas  lieu  et  on  peut  les  faire  bouillir  sans 
craindre  une  perte  d arsenic. 

L’hydrogène  naissant  réduit  l’acide  arsénique  à l’état  d’hydro- 
gène aisenié.  Le  zinc  s y dissout  avec  dégagement  d’hydrogène, 
mais  s il  y a de  1 acide  chlorhydrique  ou  sulfurique  en  présence, 
il  y a en  même  temps  production  d’hydrogène  arsénié.  Si  la 
solution  d acide  arsénique  est  étendue  ou  neutralisée,  le  zinc  en 
précipite  de  l’arsenic. 

L acide  arsénique  présente  beaucoup  de  caractères  communs 
avec  l’acide  phosphorique.  Libre  ou  à l’état  de  sel  soluble,  il 
donne  avec  l’ammoniaque,  le  sel  ammoniac  et  un  sel  de  magnésie 
un  précipité  d’arséniate  ammoniaco-magnésien  As04Mg(AzHl) 
+ 6H20  qui  se  transforme  en  pyro-arséniate  As207Mg2  par  une 
calcination  ménagée.  La  solution  nitrique  acide  de  molybdate 
ammonique  ainsi  que  l’acétate  d’urane  produisent  les  mêmes 
réactions  qu’avec  l’acide  phosphorique  ou  les  phosphates.  L'azo- 
tate d argent  donne  avec  l’acide  arsénique  neutralisé  par  l’ammo- 
niaque un  précipité  rouge  brique  caractéristique  d’arséniate  d’ar- 
gent As04Ag3,  soluble  dans  l’ammoniaque  et  dans  l’acide  azotique. 

514.  Arséniates.  — Les  arséniates  sont  isomorphes  avec  les 
phosphates.  Ils  sont  mono-,  bi-  ou  trimétalliques. 

Les  sels  monométalliques  AsOMPM'  ou  (As04H2)*M"  sont  très 
solubles  et  à réaction  acide.  La  calcination  ménagée  les  trans- 
forme en  métarséniates.  Parmi  les  arséniates  bi-  ou  trimétalli- 
ques, les  sels  alcalins  seuls  sont  solubles.  Les  arséniates  bimétal- 
liques des  métaux  alcalino-terreux  s’obtiennent  par  double 
décomposition  ; le  précipité  est  soluble  dans  les  acides  et  dans  les 
sels  ammoniacaux.  Les  sels  bimétalliques  sont  convertis  en  pvro- 
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arséaiates  As207Mv  par  la  calcination.  La  plupart  des  arséniates 
insolubles  se  précipitent  à l’état  amorphe  ; mais  ils  peuvent  quel- 
quefois devenir  cristallins  lorsqu’on  les  maintient  longtemps 
à 100°,  ou  a une  température  plus  élevée,  au  contact  de  leur  eau 
mère  ; c’est  ainsi  que  M.  Debray  a obtenu  les  arséniates  manga- 
neux  et  de  zinc  cristallisés  As04HMn-f-H20  et  AsO  HZn  -(-  IPO. 
11  a aussi  reproduit  les  arséniates  cristallisés  naturels  de  cuivre 
(olivénite)  (As04)2Cu3-t-  H20  ; l’haydingérite  ou  arséniate  de  cal- 
cium 2As04HC  a + 3H20.  On  rencontre  aussi  dans  la  nature  des 
chlorarséniates  analogues  aux  chloro-  et  tluophosphates.  M.  De- 
bray a pu  les  reproduire  artificiellement. 

Chauffés  avec  un  corps  réducteur,  les  arséniates  donnent  faci- 
lement des  arséniures  ou  de  l’arsenic.  Chauffés  seuls  à une  tem- 
pérature élevée,  ils  perdent  de  l’oxygène  et  se  transforment  en 
arsénites. 

L’hydrogène  sulfuré  ne  précipite  pas  les  arséniates  solubles; 
s'ils  sont  additionnés  d’acide  chlorhydrique,  il  n’y  a précipitation 
qu’à  la  longue  et  en  chauffant  la  solution  vers  70°. 

Analyse  des  arséniates.  — L’acide  arsénique  se  sépare  et  se 
dose  en  principe  par  les  mêmes  procédés  que  l’acide  phosphorique, 

515.  Arséniates  arsénieux.  — Lorsqu’on  traite  l’anhydride 
arsénieux  solide  à chaud  par  le  chlore,  il  se  dégage  du  chlorure 
d’arsenic  et  il  reste  un  liquide  qui  se  prend  par  le  refroidissement 
en  une  masse  cristalline  qui  renferme  As205.2As203  (Bloxam). 
M.  Joly  a obtenu  des  combinaisons  analogues  en  traitant  l’anhy- 
dride arsénieux  par  le  quart  de  son  poids  d’acide  azotique  ordi- 
naire. Il  se  dépose  en  premier  lieu  de  petites  aiguilles  ayant  pour 
composition  2As20  .3As203.H20 ; puis  d’autres  cristaux  renfer- 
ment As205.As203.H20. 

Ces  trois  combinaisons  peuvent  être  envisagées  comme  des 
pyroarséniales  d’ arsénosyle . 


As2Oa.(O.AsO)4  ; 


As203 


(O.AsO)3 

OH 


et 


As203 


j (O.AsO)2 
I (OH)2 


Usages  de  l’acide  arsénique.  — L’acide  arsénique  est  employé 
en  grande  quantité  pour  la  fabrication  du  rouge  d’aniline  (Girard 
et  deLaire).  Il  est  employé  en  outre,  surtout  à l’état  d’arséniate 
de  sodium,  dans  l’impression  des  étoffes. 
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SULFURES  D’ARSENIC. 

Outre  les  sulfures  As2SJ  et  As2S5  correspondant  aux  oxydes  de 
l’arsenic,  on  connaît  un  bisulfure  As2S2,  qui  est  le  réalgar.  On  a 
également  décrit  des  sous-sulfures  et  des  persulfures;  mais  ces 
combinaisons  sont  mal  définies.  Les  sulfures  les  plus  importants 
sont  le  réalgar  et  l’orpiment,  qui  est  le  trisulfure. 

BISULFURE  D’ARSENIC  ou  RÉALGAR.  — As2S2. 

516.  Connu  depuis  très  longtemps,  ce  sulfure  constitue  un  mi- 
néral cristallisé,  accompagnant  souvent  les  gisements  de  minerais 
arsénifères  et  qu’on  trouve  aussi  dans  le  voisinage  des  volcans;  on 
l’a  rencontré  en  petits  cristaux  dans  la  lave  du  Vésuve.  J1  se 
présente  en  prismes  clinorhombiques  rouges  et  translucides,  de 
3,5  à 3,6  de  densité. 

On  l’obtient  industriellement,  par  exemple  à Freiberg,  en  distil- 
lant dans  un  fourneau  de  galère  un  mélange  de  pyrite  et  de 
mispickel  en  proportions  convenables,  ou  en  fondant  75  parties 
d’arsenic  avec  32  parties  de  soufre;  ces  proportions  sont  souvent 
modifiées  pour  atteindre  une  nuance  déterminée.  On  l’obtient 
aussi  en  chauffant  un  mélange  de  soufre  et  d’anhydride  arsé- 
nieux : 

As4Ofi  + 7S  = 2As2S2  + 3S02 

Le  réalgar  industriel,  ou  rubis  d’arsenic,  n’a  pas  une  composi- 
tion constante,  et  renferme  généralement  un  peu  plus  de  soufre 
que  ne  l’exige  le  bisulfure.  Il  est  en  masses  rouges,  dures,  à cas- 
sure conchoïde  et  d’un  aspect  vitreux. 

Il  est  fusible  et  volatil  et  peut  cristalliser  par  refroidissement 
ou  par  sublimation.  On  peut  l’obtenir  cristallisé  en  le  dissolvant 
à 150°  sous  pression  dans  une  solution  de  bicarbonate  de  sodium; 
il  se  sépare  alors  sous  forme  cristalline.  Il  s’obtient  de  même  lors- 
qu’on traite  l’orpiment  par  une  solution  bouillante  de  carbonate 
neutre  (de  Sénarmont,  Nilson). 

Il  est  combustible.  Fondu  avec  du  salpêtre,  il  donne  du  sulfate 
et  de  l’arséniate  de  potassium.  Il  est  soluble  dans  l'ammoniaque 
qui  l’abandonne  par  l’évaporation  à l’état  amorphe.  Il  est  soluble 
dans  la  potasse  qui  le  convertit  en  arsénite  et  sulfarsénite  ; il  reste 
en  outre  une  poudre  brune  que  Berzelius  envisageait  comme 
un  sous-sulfure  As12S,  mais  qui  n’est  que  de  l’arsenic.  D'après 
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M.  Nilson,  la  dissolution  dans  la  potasse  est  accompagnée  de  la 
transformation  du  bisulfure  d’arsenic  en  trisulfure  qui  alors  se 
dissout  : 


3As2S2  = 2As2S;i  + As2. 


Le  réalgar  est  employé  en  peintjire  et  en  pyrotechnie  ; le 
J mélange  de  salpêtre,  de  réalgar  et  de  soufre,  désigné  sous  le  nom 
1 de  feu  indien , brûle  avec  une  flamme  blanche  très  brillante.  Le 
I réalgar  est  aussi  employé,  mélangé  à la  chaux,  pour  l’épilage  des 
j peaux. 

Hyposulfarsénites.  — Le  bisulfure  d’arsenic  se  dissout  dans  les 
sulfures  alcalins  donnant,  d’après  Berzelius,  des  combinaisons 
| qu’il  a nommées  hyposulfarsénites,  qui  prendraient  aussi  naissance 
lorsqu'on  traite  le  trisulfure  parles  carbonates  alcalins  bouillants. 
M.  Nilson  a montré  qu’il  se  forme  ainsi  des  sulfarsénites  accom- 
r pagnés  d'autres  produits. 

TRISULFURE  D’ARSENIC  ou  ORPIMENT.  — As2S3  ou  As4S6. 

517.  On  le  trouve  dans  la  nature  en  masses  jaunes  composées 
de  lamelles  brillantes  et  flexibles  dérivant  du  prisme  clinorhom- 
bique.  Densité  — 3,46.  On  l'obtient  artificiellement  par  les  mêmes 
procédés  que  le  réalgar,  en  modifiant  les  proportions  de  soufre; 
par  exemple  : 

As*06  + 9S  = 2As2SJ  H-  3S02. 


Obtenu  par  ce  procédé,  il  renferme  plus  ou  moins  d’anhydride 
arsénieux. 

On  obtient  le  trisulfure  d’arsenic  par  voie  humide  en  traitant 
une  solution  chlorhydrique  d’anhydride  arsénieux  par  l’hydro- 
gène sulfuré.  Une  solution  aqueuse  est  seulement  colorée  en 
jaune  par  ce  gaz,  et  il  n’y  a précipitation  que  lorsqu’on  acidulé  la 
solution;  c’est  un  précipité  d’un  beau  jaune  clair. 

Chauffé,  le  trisulfure  d’arsenic  fond  en  un  liquide  jaune  rouge, 
qui  distille  vers  700°  sans  altération.  A l’air,  il  brûle  avec  une 
flamme  pâle. 

L’orpiment  est  soluble  dans  l’ammoniaque  et  dans  les  sulfures 
alcalins,  ainsi  que  dans  les  alcalis  caustiques  ou  carbonatés.  Ces 
derniers  donnent  naissance  à de  l’arsénite  et  à du  sulfarsénite  : 


2As2SJ  -b  4KOH  As02K  + 3AsS2K  + 2H20. 

Si  U on  ajoute  de  l’acide  chlorhydrique  à cette  solution,  l’arsenic 
I.  — Chimie  minérale.  39 
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en  est  de  nouveau  intégralement  précipité,  sans  dégagement  d’hy- 
drogène sulfuré  : 

As02K  + 3 As  S2  K + 4HC1  = 4KG1  + 2As2S3  -I-  2H20. 

L’acide  azotique  l’oxyde  énergiquement,  ainsi  que  l’eau  régale. 
Avec  le  premier,  il  se  forme  de  l’acide  arsénieux  ou  de  l’acide 
arsénique  suivant  la  température. 

Le  trisulfure  d'arsenic  précipité  est  insoluble  dans  l’eau.  Mais 
celle-ci  le  décompose  lentement  à chaud  avec  dégagement  d’hv- 
drogène  sulfuré  et  formation  d’anhydride  arsénieux,  et  ce  phéno- 
mène se  produit  toujours  lorsqu’on  dessèche  le  précipité  dans  une 
étuve  (Ward,  de  Clermont). 

L’orpiment  est  employé  à peu  près  aux  mêmes  usages  que  le 
réalgar. 

Sulfarsénites.  — Ces  sels  correspondent  aux  arsénites  et  déri- 
vent d’un  acide  suif  arsénieux  AsSIL  dont  on  peut  admettre 
l’existence  dans  la  solution  jaune  qu’on  obtient  en  traitant  l’acide 
arsénieux  par  l’hydrogène  sulfuré.  Un  grand  nombre  de  sulfarsé- 
nites représentent  des  polysulfarsénites. 

Ces  sels,  découverts  par  Berzelius,  ont  été  étudiés  très  attentive- 
ment par  M.  Nilson,  qui  a montré  qu’il  en  existe  une  grande 
variété.  Ainsi  il  décrit  trois  sels  de  potassium  dans  lesquels  le 
rapport  du  sulfure  de  potassium  au  sulfure  d’arsenic  est  de  1 à 1 ; 
de  3 à 2 ; de  1 à 3.  Dans  les  sels  de  baryum,  le  rapport  de  BaS 
à As2S3  varie  de  1 à 6 jusqu’à  3 à 1,  etc.  Voici  la  formule  de  quel- 
ques-uns de  ces  sels  : 

As12S,9Ba 

AsS2K  + 2 1/2  H20  (AsS2)2Ba  + H20 

As4S9K6  + 8H20  As2S5Ba2-f-5H20 

As3S5K  + H20  As4S9Ba3  H-  14H20 

As4S11Ba5  + 6H20 

Les  sulfarséniates  alcalins  sont  solubles  et  incristallisables, 
sauf  quelques-uns.  La  plupart  des  autres  sont  insolubles,  assez 
souvent  cristallins  et  généralement  colorés  en  jaune,  en  rouge  ou 
en  brun. 

PENTASULFURE  D’ARSENIC. 

518.  Ce  sulfure  peut  s’obtenir  par  voie  sèche,  en  fondant 
le  trisulfure  avec  2 atomes  de  soufre  ; il  peut  alors  se  sublimer 
à l’abri  de  l’air.  Le  précipité  qu’on  obtient  par  l’hydrogène  sul- 
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j furé  dans  les  solutions  d’acide  arsénique  et  qui,  comme  on  1 a \ u, 

1 ne  se  forme  que  très  lentement,  n est  pas  du  pentasulfure,  mais 
| un  mélange  de  trisulfure  et  de  soufre  dans  les  rapports  de 
As2Sa  à S'2.  Par  contre,  on  admet  comme  pentasulfure  le  précipité 
1 produit  dans  la  solution  d’un  sulfarséniate  (Fuchs). 

2AsS4K3  H-  6HC1  = As2S3  + 3lt2S  + 6KC1. 

On  l’obtient  encore  par  l’action  du  thiosulfate  de  sodium  sur 
l’acide  arsénique,  puis  précipitant  par  l’acide  chlorhydrique  : 

2As04tl3  + 5S203Na2  = As2S3  + 5S04Na2  + 3H2Ü . 

Son  existence  est  affirmée  par  celle  des  sulfarséniates,  qui  cor- 
respondent aux  arséniates. 

As04K3  + 4H2S  = AsS4K3  + 4H20 . 

Sulfarséniates.  — L’acide  sulfarsénique  AsS+H3(As“SJ.3H“S) 
constitue,  d’après  M.  Nilson,  le  précipité  formé  par  l’acide  chlor- 
hydrique dans  la  solution  d’un  sulfarséniate. 

Ces  sels  se  produisent  lorsqu’on  dissout  le  pentasulfure  dans  un 
sulfure  alcalin,  ou  le  trisulfure  d’arsenic  dans  un  polysulfure.  On 
les  obtient  en  outre  par  l’action  de  l’hydrogène  sulfuré  sur  la 
solution  d’un  arséniate 

As04K3-f-4H2S==AsS*K3  + 4H20 

Comme  les  sulfarsénites,  les  sulfarséniates  sont  très  variés 
comme  composition  (Nilson).  Les  sulfarséniates  alcalins  sont 
solubles,  jaunes  et  cristallisables.  Les  autres  sont  des  précipités 
colorés,  souvent  cristallins. 

SÉLÉNIURES  D’ARSENIC. 

519.  L’arsenic  se  dissout  dans  le  sélénium  fondu  et  donne  une 
masse  cristalline,  à cassure  brillante,  qui  distille  au  rouge,  mais  en 
s’altérant.  L’hydrogène  sélénié  donne  dans  une  solution  chlorhy- 
drique d’anhydride  arsénieux  un  précipité  qui,  séché,  constitue 
une  poudre  brillante  d’un  jaune  foncé,  fusible  à 200°. 

La  fusion  simultanée  du  sélénium,  du  soufre  et  de  l’arsenic, 
donne  les  séléniosulfures  d’arsenic  AsSeS2  et  AsSe2S.  Le  premier 
est  une  masse  rouge,  translucide,  à cassure  brillante,  soluble 
dans  l’ammoniaque  avec  une  couleur  brune.  Le  second  est  une 
masse  cristalline  opaque  qu’on  peut  distiller  et  qui  se  dissout  dans 
l’ammoniaque  avec  une  couleur  jaune  (de  Gericliten). 
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520.  Tellur ures  d’arsenic.  — Ces  combinaisons  sont  cris- 
tallisables  et  paraissent  correspondre  aux  sulfures. 


PHOSPHURE  D'ARSENIC.  — AsP. 

521.  Il  se  produit,  d’après  Oppenheim,  par  l’action  du  phos- 
phore sur  l’anhydride  arsénieux.  M.  Janovski,  qui  l’a  étudié,  le 
prépare  en  dirigeant  un  courant  d’hydrogène  arsénié  sec  dans  du 
tri  chlorure  de  phosphore,  en  évitant  toute  élévation  de  tempéra- 
ture ainsi  que  le  contact  de  l’air.  C’est  une  poudre  brune,  qu’il 
faut  sécher  à 80°  dans  un  courant  de  gaz  carbonique.  Insoluble 
dans  l’eau  et  dans  l’alcool,  il  se  dissout  un  peu  dans  le  sulfure  de 
carbone.  Il  s’enflamme  au  contact  de  l’acide  azotique  concentré. 

Les  alcalis  le  décomposent  à froid,  avec  dégagement  d’hydro- 
gène phosphoré  et  d’hydrogène  arsénié. 

11  se  dédouble  en  phosphore  et  arsenic  à une  température 
élevée,  dans  une  atmosphère  de  gaz  carbonique. 


ACTION  TOXIQUE  DES  COMPOSÉS  DE  L’ARSENIC 
ET  LEUR  RECHERCHE  MÉDICO-LÉGALE. 

522.  Action  physiologique.  — Toutes  les  combinaisons 
solubles  de  l’arsenic  constituent  de  violents  poisons  et  les  empoi- 
sonnements à l’aide  de  l’anhydride  arsénieux  sont  les  plus  fré- 
quents. Son  apparence  peut  le  faire  confondre  avec  la  farine  et  ses 
usages,  surtout  comme  mort-aux-rats,  le  mettent  à la  portée  des 
imprudents  ou  des  criminels.  Sa  toxicité  est  telle  que  l’ingestion 
répétée  de  quelques  milligrammes  d’arsenic  est  suffisante  pour 
provoquer  l’empoisonnement.  Une  dose  de  1 à 2 centigrammes  est 
généralement  mortelle.  Mais,  chose  remarquable,  l’usage  de  pe- 
tites quantités  d’arsenic  amène  peu  à peu  une  tolérance  qui  permet 
d’en  élever  progressivement  la  dose.  C'est  ce  qui  permet  son 
emploi  suivi  comme  médicament.  11  est  surtout  employé  dans 
l'art  vétérinaire;  il  communique  aux  chevaux  un  embonpoint 
particulier  et  rend  leur  poil  luisant.  Les  doses  sont  quelquefois  très 
élevées  et  peuvent,  dit-on,  atteindre  pour  un  mouton  15  grammes 
et  même  plus. 

Il  existe  dans  les  contrées  montagneuses  de  la  Styrie  des  man- 
geurs d’arsenic  qui  arrivent  de  même  progressivement  aux  doses 
relativement  considérables  de  4 à 5 grammes  par  jour;  ce  régime 
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j leur  donne  de  la  vigueur  (1)  et  leur  facilite  surtout  l’ascension 
! le  leurs  montagnes  en  ralentissant  la  respiration. 

Les  ouvriers  occupés  clans  les  usines  d’arsenic  s’habituent 
Il  également  au  poison  en  en  prenant  peu  à peu  quelques  déci- 
Jl  grammes  par  jour.  Il  est  dangereux  pour  un  mangeur  d’arsenic 
2 de  supprimer  subitement  son  régime;  cette  privation,  qui  amè- 
! lierait  un  affaiblissement  rapide  de  l’organisme,  ne  doit  se  faire 
J que  progressivement. 

Les  symptômes  de  l’empoisonnement  par  l’acide  arsénieux,  le 
I composé  le  plus  important  à considérer,  se  rattachent  a la  fois  à 
l-son  action  corrosive  et  à son  action  sur  le  système  nerveux.  Une 
1 demi-heure  ou  une  heure  après  l’ingestion  du  poison,  il  y a 
| salivation,  hoquets,  douleurs  dans  la  région  épigastrique  et  vomis- 
I sements.  Ceux-ci  renferment  presque  toujours  une  partie  du 
) poison.  A cette  période  succède  une  soif  intense,  des  coliques  et 
j des  diarrhées;  les  selles  sont  noires  et  sanguinolentes,  et  l’urine 
est  rare.  A ces  symptômes  d’ulcération  du  canal  digestif  se  joi- 
gnent des  syncopes,  une  respiration  difficile;  un  pouls  accéléré 
et  intermittent;  la  face  devient  livide,  la  peau  est  froide,  cou- 
verte cl’une  sueur  visqueuse  et  quelquefois  d’une  éruption  pustu- 
leuse. La  mort  survient  dans  une  syncope  ou  avec  des  convul- 
sions. Lorsque  l’empoisonnement  a été  provoqué  par  une  petite 
dose  d’arsenic,  les  symptômes  inflammatoires  sont  peu  carac- 
térisés. Dans  le  cas  contraire,  on  trouve  les  parois  de  l’estomac 
et  des  intestins  très  rouges,  ulcérées;  en  même  temps  il  y a 
dégénérescence  graisseuse  du  foie. 

Les  antidotes  de  l’anhydride  arsénieux  sont  l’hydrate  de 
peroxyde  de  fer  récemment  précipité  et  l'hydrate  de  magnésium. 
Ils  doivent  être  employés  en  grand  excès  pour  que  les  acides  de 
l’estomac  ne  puissent  redissoudre  les  arsénites  qui  se  sont  formés. 

Dans  l’empoisonnement  par  l'arsenic,  une  partie  du  poison 
passe  dans  le  sang  et  les  autres  liquides  de  l’économie,  ainsi  que 
dans  le  foie;  une  partie  est  éliminée  par  les  urines  et,  si  l’empoi- 
sonnement n’est  pas  suivi  de  mort,  tout  l’arsenic  est  éliminé  après 
quinze  jours. 

523.  Recherche  de  l’arsenic.  — C’est  une  des  opérations 
les’plus  sûres  de  la  chimie  analytique;  elle  exige  néanmoins  une 


(l)  àpo-eytv.ov  signifie  mâle. 
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grande  habileté  et  des  précautions  minutieuses.  Nous  allons 
examiner  la  suite  de  ces  opérations,  applicables  du  reste  dans 
tous  les  cas  où  1 on  a à rechercher  l’arsenic.  Dans  les  cas  de 
recherches  médico-légales,  elles  sont  seulement  compliquées  de  la 
nécessité  de  détruire  la  matière  organique. 

Lorsque  l’anhydride  arsénieux  a été  ingéré  à l’état  solide, 
comme  il  est  très  peu  soluble,  on  en  trouve  généralement  des 
parcelles  dans  les  matières  des  vomissements,  aussi  bien  que  sur 
les  parois  de  l’estomac.  S’il  en  est  ainsi,  il  est  facile  d’en  recon- 
naître la  nature.  Pour  cela,  on  les  recueille  avec  soin  en  se  ser- 
vant d’une  pince  et  d’une  loupe,  on  les  lave  avec  un  peu  d’eau  et 
on  les  sèche.  La  poudre  ainsi  obtenue  est  introduite  dans  un  petit 
tube  étiré  et  fermé  à l’une  de  ses  extrémités,  en  verre  peu  fusible; 
on  y superpose  un  fragment  de  charbon,  puis  on  chauffe;  l’anhy- 
dride arsénieux,  en  se  réduisant  en  vapeur,  passe  sur  le  charbon 
porté  au  rouge  et  est  ainsi  amené  à l’état  d’arsenic  métallique 
qui  forme  un  peu  au  delà  de  la  partie  chauffée  un  anneau  noir. 
On  en  chauffe  une  autre  portion  dans  un  tube  semblable  et  on 
produit  ainsi  un  anneau  blanc  d’anhydride  arsénieux.  Ces 
anneaux  sont  facilement  déplacés  par  la  chaleur  et  l’anneau  noir 
d’arsenic  peut  être  transformé  en  anneau  blanc  s’il  y a assez  d’air 
dans  le  tube. 

La  même  matière  étant  dissoute  dans  l’eau  donne  avec  l’azo- 
tate d’argent  ammoniacal  un  précipité  jaune  d’arsénite  d'argent 
et  présente  en  général  les  réactions  que  nous  avons  signalées 
pour  l’acide  arsénieux.  Enfin  on  peut  caractériser  celui-ci  par 
l'appareil  de  Marsh. 

L’emploi  de  cet  appareil,  imaginé  par  le  chimiste  écossais 
Marsh,  en  1836,  repose  sur  la  formation  de  l’hydrogène  arsénié 
par  l’action  de  l’hydrogène  naissant  sur  les  composés  oxygénés 
de  l’arsenic  et  sur  sa  destruction  par  la  chaleur  ou  sur  sa  com- 
bustion incomplète,  qui  met  de  l'arsenic  en  liberté. 

L’appareil,  d’une  grande  simplicité,  consiste  en  un  petit  flacon 
bitubulé  ou  une  fiole  portant  un  tube  à entonnoir  et  un  tube  de 
dégagement;  celui-ci  est  ou  bien  un  tube  effilé  recourbé  à angle 
obtus  ou  bien  un  tube  à angle  droit  auquel  se  raccorde  un  tube 
plus  large,  puis  un  tube  de  même  diamètre,  en  verre  peu  fusible, 
effilé  à son  extrémité  libre  (fig.  146).  Le  tube  large  reçoit  de  l'a- 
miante ou  du  coton  pour  retenir  les  poussières  liquides  entraînées. 
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Le  flacon  reçoit  du  zinc  pur  et  un  peu  d’eau,  puis  on  y intro- 
duit de  l’acide  sulfurique  pur,  étendu  de  3 parties  d’eau  froide,  ou 
de  l’acide  chlorhydrique  pur.  Lorsque  tout  l’air  a été  expulsé,  on 
enflamme  le  jet  d’hydrogène  et  on  écrase  la  flamme  avec  une  sou- 
coupe de  porcelaine  ; il  ne  doit  s’y  former  aucune  tache,  et  si  l’on 
porte  le  tube  au  rouge,  après  l’avoir  protégé  par  une  feuille  de 
clinquant,  il  ne  doit  pas  s’y  former  d’anneau  noir  pendant  quinze 
minutes  environ  ; enfin  le  gaz  ne  doit  pas  troubler  une  solution 
d’azotate  d’argent.  On  est  assuré  ainsi  de  l’absence  de  l’arsenic 


dans  le  zinc  et  dans  l’acide  employés;  c’est  là  une  précaution  indis- 
pensable, ces  corps,  à moins  d’opérations  spéciales,  étant  toujours 
arsénicaux  (1). 

Après  cette  épreuve,  sans  interrompre  le  dégagement  du  gaz, 
qui  du  reste  doit  être  mené  très  lentement  et  sans  que  le  liquide 
du  flacon  s’échauffe,  on  ajoute  la  solution  renfermant  l’acide  arsé- 
nieux. A ce  moment,  le  dégagement  devient  beaucoup  plus  éner- 
gique par  suite  de  la  formation  d’un  couple  voltaïque  produit 
par  le  dépôt  d'une  trace  d’arsenic  sur  le  zinc.  Si  l’on  observe  alors 
la  flamme  de  l’hydrogène  dégagé  à l’extrémité  du  tube,  celui-ci 

(1)  On  a vu  § 263  et  158  comment  on  débarrasse  l’acide  sulfurique  et  l’acide 
chlorhydrique  de  l’arsenic.  Quant  au  zinc,  on  le  prive  de  l’arsenic  qu’il,  renferme 
très  souvent  en  le  fondant  à plusieurs  reprises  avec  un  peu  de  salpêtre  et  d’un 
fondant,  de  chlorure  de  sodium,  par  exemple.  L’arsenic  est  entièrement  transformé 
en  arséniate  de  potassium  qui  passe  dans  le  fondant.  La  distillation  du  zinc  ne  le 
priverait  pas  de  l’arsenic. 
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n étant  pas  chauffé,  on  voit  qu’elle  s allonge  considérablement  et 
qu’elle  prend  une  couleur  livide  et  répand  des  fumées  blanches 
d’anhydride  arsénieux  si  celui-ci  est  un  peu  abondant.  Si  on 
écrase  cette  flamme  avec  une  soucoupe  de  porcelaine,  celle-ci  se 
recouvre  de  taches  noires  d’arsenic  métallique. 

I on  chauffe  le  tube,  la  flamme  perd  ses  caractères  de 
flamme  arsenicale,  1 hydrogène  arsénié  étant  décomposé  par  la 
chaleur;  l’arsenic  se  dépose  alors  dans  le  tube  au  delà  de  la 


Fig.  147. 


partie  chauffée,  formant  un  anneau  miroitant  noir.  Pour  obtenir 
une  série  d’anneaux,  afin  de  les  soumettre  chacun  aux  épreuves 
indiquées  plus  loin,  on  donne  souvent  à l’appareil  la  disposition 
indiquée  par  la  figure  147. 

Le  tube  est  muni  de  plusieurs  étranglements  et  l’anneau  d'ar- 
senic étant  formé  on  le  volatilise  en  le  chauffant  dans  un  cou- 
rant d'hydrogène,  et  on  le  répartit  ainsi  dans  les  diverses  parties 
du  tube  ou  bien  on  chauffe  successivement  celles-ci,  et  on  les  sépare 
ensuite  en  fermant  les  étranglements  au  chalumeau.  Le  tube  se 
recourbe  à angle  droit  à son  extrémité,  et  plonge  dans  une  solu- 
tion d’azotate  d’argent.  L’hydrogène  arsénié  qui  a pu  échapper  à la 
décomposition  réduit  alors  le  nitrate  d'argent  (498  );  il  se  dépose 
de  l’argent  métallique  tandis  qu'il  entre  de  l’anhydride  arsénieux  en 
dissolution.  On  peut  le  constater  en  neutralisant  exactement  la 
solution  par  de  l’ammoniaque  qui  y produit  un  précipité  jaune 
d'arsénite  d’argent,  ou  bien  on  précipite  tout  l'argent  par  l'acide 
chlorhydrique,  puis  l’arsenic  par  l'hydrogène  sulfuré. 
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Quelques  précautions  sont  indispensables  pour  la  réussite  com- 
plète de  l'opération.  Le  liquide  de  l’appareil,  de  Marsh  ne  doit 
pas  s’échauffer,  car  dans  ce  cas  il  peut  y avoir  dépôt  d’arsenic 
dans  le  flacon  même.  Ce  liquide  ne  doit  pas  contenir  d’azotates  ou 
d’acide  azotique,  celui-ci  ramenant  l'hydrogène  arsénié  gazeux 
à l'état  d’hydrure  d’arsenic  solide. 

Le  procédé  n’est  applicable  qu’aux  composés  oxygénés  de 
l’arsenic,  les  sulfures  d’arsenic  ne  fournissant  pas  d’hydrogène 
arsénié,  et  si  ces  sulfures  peuvent  se  former  dans  l’appareil,  la 
formation  de  ce  gaz  sera  empêchée;  c’est  ce  qui  pourrait  arriver  si 
le  zinc  était  sulfuré,  ou  si  le  liquide  renfermait  de  l’acide  sulfu- 
reux, qui  est  réduit  par  l’hydrogène  à l'état  d’hydrogène  sulfuré; 
l’acide  sulfurique  lui-même  peut  subir  cette  réduction  dans  cer- 
taines circonstances,  une  trop  forte  concentration  ou  une  éléva- 
tion de  température. 

La  présence  de  matières  organiques  est  nuisible,  car  dans  ce 
cas  le  liquide  peut  mousser  et  la  flamme  donner  des  taches  de 
crasse. 

Caractères  des  taches  et  des  anneaux  d’arsenic.  — 11  est 

nécessaire  d’établir  que  les  taches ^ et  anneaux  fournis  par  l’appa- 
reil de  Marsh  sont  bien  dus  à l’arsenic  et  non  à de  l’antimoine, 
dont  les  composés  oxygénés  en  fournissant  également,  ou  à toute 
autre  cause. 

Les  taches  arsénicales  sont  brillantes  et  d’un  beau  noir;  elles 
disparaissent  si  on  les  chauffe  fortement,  celles  dues  à l’antimoine 
sont  ternes,  d’un  noir  gris,  non  volatiles.  Les  anneaux  d’arsenic, 
comme  les  taches,  sont  volatils  et  on  peut  les  faire  voyager  d'un 
endroit  du  tube  à l’autre  ; les  anneaux  d'antimoine  sont  fixes  et 
se  produisent  dans  la  partie  du  tube  exposée  à la  chaleur.  La 
position  occupée  par  l’anneau  est  donc  déjà  un  indice  précieux  et 
cette  différence  permet  même  de  séparer  l’arsenic  des  anneaux 
d’antimoine;  ces  derniers  étant  fortement  chauffés  se  réunissent 
en  globules  métalliques  reconnaissables  à la  loupe. 

Si  l’on  chauffe  les  anneaux  dans  un  courant  d’air,  l’arsenic  est 
très  facilement  oxydé  et  donne  plus  loin  un  anneau  blanc  d’anhy- 
dride arsénieux;  l’antimoine  n’est  oxydé  qu’à  une  température 
beaucoup  plus  élevée  et  son  oxyde  est  très  peu  volatil.  L'anneau 
blanc  d’anhydride  arsénieux  est  transformé  en  anneau  jaune, 
également  volatil,  de  trisulfure  d’arsenic. 


GI8 


ARSENIC.  — TOXICOLOGIE. 


Les  anneaux  métalliques  eux-mêmes  se  transforment  en 
anneaux  de  sulfure  lorsqu’on  les  chauffe  dans  un  courant  d’hy- 
drogène sulfuré.  L’anneau  de  sulfure  d’antimoine  est  fixe,  celui 
de  sulfure  d’arsenic  est  volatil.  Si  l’on  chauffe  ensuite  les  anneaux 
de  sulfures  dans  un  courant  de  gaz  chlorhydrique,  le  sulfure 
d’antimoine  est  converti  en  chlorure  qui  se  volatilise,  et  qu’on 
peut  recueillir  dans  l’eau;  le  sulfure  d’arsenic  reste  intact.  C’est 
un  moyen  de  les  séparer  nettement  l’un  de  l’autre  (Fresenius). 

Cette  série  d'épreuves  par  voie  sèche  doit  être  contrôlée  par  des 
essais  par  voie  humide,  applicables  aux  taches  et  aux  anneaux. 
Les  taches  d’arsenic  disparaissent  facilement  par  l’acide  azotique 
en  donnant  de  l’anhydride  arsénieux  à froid,  de  l’acide  arsénique 
h chaud.  Dans  le  premier  cas  l’addition  d’une  goutte  d’azotate 
d’argent  et  d’une  goutte  d’ammoniaque  si  l’acide  azotique  n'a 
pas  été  chassé  produit  un  dépôt  jaune  d’arsénite  d’argent;  dans 
le  second  cas  un  dépôt  rouge  d’arséniate.  Il  faut  éviter  un  excès 
d’ammoniaque  qui  redissoudrait  ces  sels. 

Les  taches  d’antimoine  disparaissent  de  même  en  donnant  de 
l’acide  antimonique  insoluble,  qui  ne  donne  rien  avec  l'azotate 
d’argent. 

Les  chlorures  de  chaux  et  de  soude  dissolvent  rapidement  les 
taches  d’arsenic  et  laissent  intactes  les  taches  d’antimoine. 

524.  Destruction  des  matières  organiques.  — Si  l’on  n'a  pas 
retrouvé  d’arsenic  solide  dans  les  matières  suspectes,  il  faut  le 
rechercher  dans  les  vomissements  ou  dans  les  organes  où  il  peut 
être  contenu  en  dissolution.  Pour  cela,  il  faut  détruire  la  matière 
organique  par  un  des  procédés  suivants  : 

La  méthode  de  Flandin  et  Danger,  consistant  à détruire  les  ma- 
tières organiques  par  l’acide  sulfurique  pur,  concentré  et  chaud, 
fournit  une  masse  charbonneuse  d’où  l’on  extrait  le  poison  par 
l’eau  et  l’acide  azotique.  Elle  ne  doit  pas  être  appliquée  pour  la 
recherche  de  l’arsenic;  en  effet,  si  les  matières  organiques  renfer- 
ment du  chlorure  de  sodium,  ce  qui  est  généralement  le  cas,  l’ar- 
senic peut  se  dégager  entièrement  à l’état  de  chlorure  d'arsenic. 
Cette  réaction  a suscité  un  autre  mode  de  traitement  consistant  à 
ajouter  du  chlorure  de  sodium  aux  matières  suspectes  contenues 
dans  une  cornue  tubulée  munie  d’un  récipient.  On  y fait  arriver  de 
l’acide  sulfurique  et  l’on  distille  ; le  chlorure  d’arsenic  passe  dans 
le  récipient  contenant  de  l’eau  où  il  se  dissout;  on  précipite  alors 
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l’arsenic  par  l’hydrogène  sulfuré  et  on  traite  le  sulfure  comme 
plus  loin  (R.  Schneider). 

La  marche  le  plus  souvent  suivie  consiste  à détruire  la  matière 
organique  par  le  chlore  qui  se  dégage  par  l'action  de  l’acide 
chlorhydrique  sur  le  chlorate  de  potassium.  Il  se  forme  dans  ces 
circonstances  non  du  chlorure  d’arsenic  mais  de  l’acide  arsénique. 
On  arrose  les  matières  suspectes  avec  de  l’acide  chlorhydrique 
pur,  de  1,12  de  densité,  on  chauffe  au  bain-marie  et  on  y ajoute 
de  5 en  5 minutes  1 gramme  environ  de  chlorate  de  potassium. 
Quand  la  masse  est  devenue  homogène,  jaune  et  demi-liquide,  on 
continue  à chauffer  jusqu'à  expulsion  de  tout  le  chlore,  on  reprend 
par  un  peu  d’eau,  on  filtre  et  on  traite  la  solution  par  l’hydro- 
gène sulfuré  à 70°.  Comme  l’acide  arsénique  n’est  précipité 
qu'avec  lenteur,  il  est  bon  de  réduire  celui-ci  par  l'acide  sulfureux 
et  de  chasser  l’excès  de  ce  dernier  par  la  chaleur;  le  précipité  par 
l'hydrogène  sulfuré  est  alors  immédiat. 

Pour  séparer  le  sulfure  d’arsenic,  obtenu  dans  ces  diverses 
circonstances,  des  autres  sulfures  qui  peuvent  l’accompagner,  on 
le  dissout  dans  l’ammoniaque  ou  plutôt  dans  le  carbonate  amnio- 
nique,  on  évapore  la  solution  filtrée  dans  une  capsule  et  on 
reprend  le  vernis  jaune  de  sulfure  d'arsenic  qui  reste  par  l’acide 
azotique,  puis  on  évapore  de  nouveau  à sec.  Le  résidu  renferme 
alors  de  l’acide  arsénique,  qu'il  est  bon  de  réduire  par  l’acide  sul- 
fureux, l’anhydride  arsénieux  se  comportant  plus  régulièrement 
dans  l’appareil  de  Marsh.  Il  faut  seulement  avoir  soin  de  chasser 
tout  l'excès  d'anhydride  sulfureux. 

525.  Méthode  de  Reinsch.  — Nous  avons  déjà  signalé 
cette  méthode  (508).  Elle  peut  être  appliquée  avec  avantage 
lorsque  l’on  a à caractériser  l’arsenic  dans  certains  composés  em- 
ployés dans  l'industrie,  par  exemple  dans  les  verts  de  Scheele  et 
de  Schweinfurt  employés  dans  l’industrie  des  papiers  peints  (1). 
Pour  les  caractériser  dans  ces  derniers,  on  les  traite  par  l’acide 
chlorhydrique  concentré,  qui  dissout  les  arsénites  et  on  chauffe 
la  solution  avec  une  lame  de  cuivre  qui  se  recouvre  d’arséniure 

(1)  Les  papiers  peints  avec  les  verts  de  Scheele  et  de  Schweinfurt  produisent 
fréquemment  des  accidents  d’intoxication,  surtout  lorsque  ces  papiers  ne  sont  pas 
glacés,  à cause  des  poussières  qui  s’en  détachent.  Une  autre  cause  d’insalubrité  de 
ces  papiers  provient  de  ce  qu’ils  peuvent  émettre  de  l’hydrogène  arsénié  dont  on 
attribue  l’origine  à l’action  des  moisissures  dont  le  développement  est  accompagné 
d’hydrogène  naissant  (Selmi). 
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(K*  cuivre.  Celui-ci,  lavé  et  séché,  abandonne  la  moitié  de  son 
arsenic,  donnant  un  anneau  facile  à caractériser. 

L’acide  arsénique  n’est  pas  décelé  par  cette  méthode;  il  faut,  le 
ramener  à l’état  d’anhydride  arsénieux.  Cela  tient  à ce  que  c’est 
le  chlorure  d’arsenic  qui  est  réduit  par  le  cuivre  et  que  l’acide 
arsénique  n’en  fournit  pas  avec  l’acide  chlorhydrique. 


ANTIMOINE.  — Sb  = J 20. 


526.  État  naturel.  Historique.  — L’antimoine  se  ren- 
contre dans  la  nature  principalement  à l’état  de  sulfure  (stibine  , 
rarement  à l’état  natif  ou  combiné  à l’arsenic.  Il  est  fréquemment 
associé  aux  métaux  sous  forme  de  sulfures  doubles  ou  sulfosels. 
La  zinkénite , la  micirgyrite,  la  wolfsbergite , la  berthiérite , sont 
des  sulfo-antimonites  de  plomb,  de  cuivre,  d’argent,  de  fer.  de  la 
forme  Sb2S+M"  ou  Sb2S4M'2.  La  bournonite  est  un  sulfo-antimonite 


de  plomb  et  de  cuivre  (SbS3)2CuPb3,  la  boulangérite  et  Yargyri- 
t/irose  sont  des  sulfo-antimonites  de  plomb,  d’argent,  (SbS3)2Pb3, 
SbS3Ag3,  etc.,  etc.  Enfin  on  rencontre  aussi  les  combinaisons 
oxygénées  de  l’antimoine  Sb203  (valentmüe)}Sb*0*(ceruantite),  etc. 
L arsenic  accompagne  toujours  l’antimoine  dans  ses  minerais. 

Le  sulfure  d’antimoine  ou  stibine  est  connu  depuis  un  temps  im- 
mémorial et  était  employé  par  les  Arabes  et  les  Hébreux,  sous  le 
nom  de  kohl,  pour  se  peindre  les  sourcils.  Cet  usage  est  signalé  dans 
l’Ancien  Testament  par  Ézéchiel  et  dans  le  livre  des  Rois.  Pline 
le  désigne  sous  le  nom  de  stibium  et  la  traduction  latine  des  ou- 
vrages de  Geber  sous  celui  d ' antimonium.  Ces  deux  dénominations, 
jusqu’à  l’époque  de  Lavoisier,  indiquaient  le  sulfure  d’anti- 
moine. 

L’antimoine  libre  ou  régule  cV antimoine  est  décrit  pour  la 
première  fois  par  Basile  Valentin  vers  le  xv°  siècle.  Il  a souvent 
été  confondu  avec  le  bismuth. 

Les  combinaisons  de  l’antimoine  connues  des  alchimistes 
étaient  nombreuses  et  leur  application  à la  médecine  avait  une 
importance  considérable.  Elle  avait  même  donné  lieu  à tant 
d’abus  que  la  Faculté  de  Paris  en  fit  sévèrement  proscrire  l’usage 
par  un  arrêté  du  Parlement,  en  1566,  et  ce  n’est  que  cent  ans 
plus  tard  que  cette  interdiction  fut  levée. 

527.  Extraction.  — Le  sulfure  d’antimoine  peut  être  traité 
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par  deux  méthodes  différentes.  La  plus  simple,  dite  méthode 
martiale , consiste  à le  fondre  avec  des  rognures  de  fer. 

Sb2S3  + Fe3  = Sb2  + 3FeS. 

Le  sulfure  de  fer  forme  une  scorie  qui  surnage  l’antimoine 
fondu.  Cette  méthode,  usitée  quelquefois  en  Angleterre,  donne  un 
antimoine  de  mauvaise  qualité.  La  méthode  par  grillage  et 
réduction  est  plus  longue,  mais  préférable.  Elle  comporte  plu- 
sieurs opérations. 

La  première,  nécessaire  aussi  pour  la  méthode  martiale,  a pour 
but  de  séparer  le  sulfure  d'antimoine  de  sa  gangue.  On  chauffe 
le  minerai  dans  de  grands  creusets  dont  le  fond  est  percé  et 
s’engage  dans  des  pots  en  terre.  Le  sulfure  d’antimoine,  qui  est 
fusible,  s’écoule  dans  les  pots,  tandis  que  la  gangue  reste  dans 
les  creusets. 

La  seconde  opération  est  le  grillage  du  sulfure  d’antimoine 
dans  des  fours  à réverbère,  au-dessous  du  rouge  sombre.  Ce  gril- 
lage est  long  et  exige  un  brassage  continu.  Le  gaz  sulfureux  qui 
se  dégage  entraîne  de  l'oxyde  d'antimoine  et  de  l’anhydride  arsé- 
nieux. L’opération  fournit  donc,  outre  le  minerai  grillé,  des 
fumées  qu’on  traite  à part  comme  le  minerai  grillé  et  qui  four- 
nissent un  produit  plus  riche  en  arsenic. 

Le  minerai  grillé,  qui  est  surtout  formé  d’oxyde  d’antimoine  et 
de  peroxyde  d’antimoine,  avec  un  peu  de  sulfure  non  oxydé,  est 
mélangé  avec  du  charbon  et  du  carbonate  de  sodium  puis 
chauffé  dans  des  creusets  qu’on  porte  au  rouge  sur  la  sole  d’un 
four  à réverbère.  L’oxyde  d’antimoine  est  réduit  à l’état  mé- 
tallique ; le  sulfure  restant  se  dissout  dans  la  soude  à l’état 
de  sulfantimoniate  qui  reste  dans  les  scories.  Le  métal,  qu’on 
coule  dans  des  lingotières  en  fonte,  est  soumis  à un  raffinage 
qui  consiste  à le  fondre  de  nouveau  avec  une  portion  des  sco- 
ries de  l'opération  précédente  et  un  peu  de  minerai  grillé,  ou 
plutôt  avec  un  peu  de  nitrate  et  de  carbonate  de  sodium.  On  prive 
ainsi  l’antimoine  du  reste  du  soufre  ainsi  que  du  fer  et  du  zinc 
qu’il  peut  renfermer. 

L’antimoine  peut  être  retiré  des  scories,  en  fondant  celles-ci 
avec  du  fer. 

Purification.  — L’antimoine  obtenu  dans  ces  opérations  est  livré 
au  commerce  ; mais  il  est  très  impur  et  renferme  surtout  de  l’arsenic. 
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Ou  mélange  l’antimoine  pulvérisé  avec  1/8  de  son  poids  de 
carbonate  de  sodium  et  1/16  de  sulfure  d’antimoine  et  on  fond  le 
mélange  dans  un  creuset.  Le  régule  métallique  obtenu  est  fondu 
une  seconde  fois  avec  du  carbonate  de  sodium  seul,  puis  une 
troisième  fois  avec  du  carbonate  et  une  petite  quantité  de  salpê- 
tre. Dans  la  première  fusion,  les  métaux  étrangers  y compris 
l’arsenic  sont  transformés  en  sulfures  par  le  sulfure  d’antimoine 
et  passent  dans  la  scorie;  seul  le  plomb  est  retenu  par  l’anti- 
moine; la  seconde  fusion  élimine  le  restant  des  sulfures  ; enfin 
la  troisième,  qui  se  fait  avec  addition  de  salpêtre,  a pour  but 
d’oxyder  les  dernières  traces  d’arsenic  qui  passent  à l’état  d’arsé- 
niate  alcalin  (Liebig). 

Pour  obtenir  de  l’antimoine  chimiquement  pur,  on  réduit  par 
le  charbon  et  un  carbonate  alcalin  ou  par  le  flux  noir,  la  poudre 
d algaroth,  ou  oxychlorure  d’antimoine,  ou  bien  l’acide  antimo- 
nique  qu  on  obtient  en  oxydant  l’antimoine  du  commerce  par 
1 acide  azotique  ; ces  produits  sont  faciles  à purifier  par  de  sim- 
ples lavages  à l’eau  (Lefort). 

528.  Propriétés.  — • Propriétés  physiques.  — L’antimoine 
est  un  métal  d’un  blanc  bleuâtre,  brillant.  Sa  texture  est  lamel- 
leuse  ou  à grains  cristallins.  Celui  du  commerce  est  toujours 
lamelleux  et  sa  surface  présente  l’aspect  d’étoiles,  de  feuilles  de 
fougères;  sa  cassure  n'est  jamais  grenue;  ce  sont  des  caractères 
qui  appartiennent  à l’antimoine  impur.  Une  fois  purifié,  sa 
texture  est  à grains  cristallins.  L’antimoine  cristallise  en  rhom- 
boèdres isomorphes  avec  l’arsenic;  il  se  clive  facilement  suivant 
la  base  du  rhomboèdre.  On  peut  obtenir  ces  cristaux  en  fondant 
l’antimoine  et  décantant  la  partie  liquide  avant  la  solidification 
complète. 

Par  suite  de  sa  texture  cristalline,  l’antimoine  est  très  cassant 
et  se  laisse  aisément  pulvériser.  Sa  densité  est  6,6  à 6,8o.  Il  est 
assez  mauvais  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l’électricité.  Il  fond 
à 425°  et  distille  au  rouge  blanc  dans  un  courant  d’hydrogène.  Il 
émet  déjà  des  vapeurs  au  rouge  vif  lorsque  sa  surface  est  exposée 
à l’air  ou  à un  courant  de  gaz. 

Le  spectre  de  l’étincelle  éclatant  entre  deux  pôles  d'antimoine 
présente  des  raies  très  nombreuses,  dont  les  plus  brillantes  sont 
dans  l’orangé,  le  vert  et  le  violet  (Masson). 

Propriétés  chimiques.  — L’antimoine  est  inaltérable  à l’air  à 
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la  température  ordinaire;  mais  fondu,  il  brûle  en  répandant 
d’épaisses  fumées  d’oxyde  d’antimoine,  celui-ci  se  dépose  en 
partie  à la  surface  de  l’antimoine  fondu  sous  forme  de  belles 
aiguilles.  Projeté  sur  le  sol,  l’antimoine  fondu  s’éparpille  en  une 
foule  de  globules  qui  brûlent  avec  un  vif  éclat.  Lorsqu’il  est  pur, 
sa  combustion  ne  répand  aucune  odeur;  s'il  est  arsénical,  l’odeur 
de  l'arsenic  se  manifeste. 

L'eau  est  sans  action  sur  l’antimoine;  il  en  est  de  même  des 
solutions  alcalines  ou  salines.  Au  rouge,  l’eau  est  décomposée. 

L'antimoine  pulvérisé  ou  en  fusion  brûle  dans  une  atmosphère 
de  chlore.  Il  se  combine  également  avec  énergie  au  brome  et  à 
l'iode. 

L’acide  azotique  transforme  l’antimoine  en  acide  antimonique 
insoluble.  L’acide  sulfurique  ne  le  dissout  qu'à  chaud,  quand  il 
est  concentré,  en  donnant  du  sulfate  d’antimoine  et  de  l’anhydride 
sulfureux. 

L'acide  chlorhydrique  ne  dissout  que  difficilement  l'antimoine 
pulvérisé,  avec  dégagement  d’hydrogène. 

L'eau  régale  le  convertit  très  facilement  en  chlorure.  Les 
alcalis  sont  sans  action,  mais  les  polysulfures  dissolvent  l’anti- 
moine pulvérisé  en  donnant  des  sulfantimoniates. 

Lorsqu’on  électrolyse  une  solution  étendue  de  son  chlorure, 
l’antimoine  se  dépose  au  pôle  négatif  en  couche  dure,  cristalline, 
radiée,  d’un  gris  d’acier  et  ayant  une  densité  de  6,6.  Mais  dans 
certaines  circonstances,  comme  l’a  observé  M.  Gore,  on  obtient 
un  dépôt  tout  différent,  par  exemple  lorsqu’on  électrolyse,  avec 
un  barreau  d’antimoine  au  pôle  positif  et  une  lame  de  cuivre  ou 
de  platine  au  pôle  négatif,  une  solution  de  trichlorure  d’anti- 
moine de  1,35  de  densité  ou  d’oxyde  d’antimoine  dans  5 à 6 fois 
son  poids  d’acide  chlorhydrique  de  1,12  de  densité.  L'antimoine 
qui  se  dépose  alors  sur  le  pôle  négatif,  et  qu’on  nomme  antimoine 
amorphe  ou  explosif , est  une  masse  amorphe  molle,  d’un  gris 
d’acier,  à éclat  métallique,  à surface  mamelonnée  et  lisse,  et  à 
structure  amorphe  et  brillante;  sa  densité  est  de  5,74  à 5,83. 
Chauffé  doucement  ou  rayé  avec  une  pointe  métallique,  il  fait 
subitement  explosion  avec  un  grand  dégagement  de  chaleur  et 
production  de  vapeurs  de  chlorure  d’antimoine.  Ce  corps  n'est 
pas  une  modification  allotropique  réelle  de  l’antimoine,  car  il 
renferme  toujours  du  trichlorure  d’antimoine,  en  moyenne 
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de  o a 0 p.  100.  Il  se  laisse  réduire  en  poudre  sous  l’eau  à 0“ 
mars  si  alors  on  chauffe  à 73"  le  même  phénomène  explosif  sé 

produit  et  l'eau  se  trouble  par  la  formation  d’oxychlorure  d'anti- 
moine. 


529.  Poids  atomique.  — Le  nombre  admis  par  Dumas  est  i22 
M.  II.  Schneider  est  arrivé  plus  récemment  au  nombre  j 20.3 * 
M.  J. -P.  Cooke  également  à 120;  M.  Clarke  a trouvé  le  nom- 
bre 119,96,  et  MM.  Meyer  et  Seubert  119,6.  Le  nombre  120  paraît 

donc  devoir  être  admis  comme  se  rapprochant  le  plus  de  la 
réalité. 


530.  Usages  de  1 antimoine.  — A part  les  usages  de  quel- 
ques composés  d’antimoine  employés  en  médecine  (émétique, 
kcimès,  etc.)  ou  dans  les  arts  (vermillon  d’antimoine,  peroxyde 
d’antimoine),  l’antimoine  est  surtout  employé  pour  produire  des 
alliages  usuels  à cause  de  la  dureté  qu  il  communique  aux 
métaux.  Les  principaux  alliages  dans  lesquels  on  fait  entrer 
1 antimoine  sont  les  caractères  cV imprimerie , le  métal  anglais  et 
divers  alliages  pour  coussinets. 

Les  caractères  d’imprimerie  sont  essentiellement  formés  de 
plomb  et  d antimoine  ; mais  on  y associe  généralement  du  cuivre 
et  une  petite  quantité  d’étain.  L’antimoine  y entre  pour  15  à 20 
p.  100  environ.  Un  bon  alliage  doit  être  dur,  sans  être  cassant  et 
doit  se  dilater  par  la  solidification,  afin  qu’il  s’applique  exacte- 
ment dans  le  moule. 

Le  métal  anglais,  qui  est  employé  pour  fabriquer  de  la  vaisselle 
de  ménage,  renferme  80  à 85  p.  100  d’étain  et  15  à 10  p.  100  d'an- 
timoine auxquels  on  ajoute  quelquefois  du  cuivre,  plus  souvent 
du  zinc. 

L’alliage  pour  coussinets  se  rapproche  du  métal  anglais,  mais 
on  y associe  généralement  du  cuivre,  quelquefois  du  plomb. 

L 'alliage  de  Réaumur  est  dur  comme  l’acier,  et  s’obtient  en 
fondant  iO  parties  d antimoine  avec  30  parties  de  fer,  sous  une 
couche  de  charbon. 

L antimoine  peut  aussi  servir  à recouvrir  le  laiton  d une  belle 
patine.  On  plonge  le  laiton  dans  un  bain  obtenu  en  dissolvant 
1 partie  d’émétique  et  1 partie  de  crème  de  tartre  dans  3 à 4 parties 
d’eau  bouillante,  puis  additionné  de  3 à 4 parties  d’acide  cblorby- 
drique  et  d’autant  d’antimoine  en  poudre. 

Le  noir  cV  antimoine  est  de  l'antimoine  porphyrisé  qu'on 
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I emploie  pour  donner  au  plâtre  ou  autres  objets  l’aspect  du  fer  ou 
| de  l'acier. 

HYDROGÈNE  ANTIMONIÉ.  — SbH!. 


531.  Ce  gaz  se  produit  dans  les  mêmes  circonstances  que 
l’hydrogène  arsénié  : action  de  l’hydrogène  naissant  sur  un  com- 
posé oxygéné  de  l’antimoine  en  solution  acide;  décomposition 
i d’un  antimoniure  métallique  par  l’acide  chlorhydrique.  Il  n’a  pas 
été  obtenu  pur,  mais  toujours  mélangé  d’un  grand  excès  d’hy- 
j drogène. 

On  le  prépare  en  traitant  un  alliage  de  2 parties  de  zinc  et  de 
1 partie  d’antimoine  par  l'acide  chlorhydrique.  Une  grande 
; partie  de  l’antimoine  se  sépare  à l’état  métallique  et  le  gaz  qui  se 
dégage  ne  renferme  guère  que  quelques  centièmes  d’hydrogène 
antimonié.  On  obtient  un  gaz  beaucoup  plus  riche  en  employant 
l’antimoniure  de  potassium  (Schiel)  ou  en  versant  une  solution 
concentrée  de  chlorure  d’antimoine  sur  de  l’amalgame  de  sodium 
(Humpert).  Dans  ces  deux  cas,  une  partie  de  l’antimoine  se  dépose 
spontanément  dans  le  tube  de  dégagement.  C’est  donc  un  gaz 
extrêmement  instable.  Il  se  solidifie  à — 102°  en  une  masse  nei- 
geuse qui  fond  à — 91°.  11  se  dissocie  partiellement  déjà  à — 60° 
(Olszewski). 

L'hydrogène  antimonié  possède  une  odeur  nauséabonde.  Il  est 
combustible  et  brûle  avec  une  flamme  bleuâtre  en  émettant  des 
fumées  blanches  d’oxyde  d’antimoine.  Si  l’on  écrase  la  flamme 
avec  un  corps  froid,  on  obtient  des  taches  noires  et  si  l’on  fait 
passer  le  gaz  à travers  un  tube  chauffé  au  rouge  il  s’y  forme  un 
anneau  d’antimoine  non  volatil,  qui  se  réunit  en  petits  globules 
métalliques  si  l’on  chauffe  très  fort.  Ces  faits  sont  utilisés  pour  la 
recherche  de  l’antimoine. 

L hydrogène  antimonié  réduit  l’acide  sulfurique  concentré.  Il 
est  absorbé  par  la  potasse  solide  qui  se  recouvre  d’un  enduit  brun 
disparaissant  à l’air.  Il  se  dissout  dans  une  lessive  de  potasse; 
Ja  solution  est  brune  et  avide  d’oxygène;  elle  laisse  déposer  un 
corps  brun  très  altérable  auquel  on  a assigné  la  formule  SbOH3. 

Il  donne  dans  une  solution  d’azotate  d’argent  un  précipité 
d antimoniure  d’argent  SbAg3  d’où  se  déduit  la  composition  de 
1 hydrogène  antimonié.  Il  donne  avec  l’hydrogène  sulfuré,  surtout 
à la  lumière,  du  sulfure  d’antimoine  et  de  l’hydrogène. 

2SbH3  + 3H2S  = Sb2S3  + 6H2. 


I.  — Chimie  minérale. 
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L’hydrogène  antimonié  réagit  sur  le  trichlorure  d’antimoine 
en  donnant  de  l’antimoine  et  de  l’acide  chlorhydrique.  11  ne  réagit 
pas  sur  le  trichlorure  de  phosphore  (Humpert). 

11  paraît  exister  un  hydrurc  solide , se  formant  dans  les  mômes 
conditions  à peu  près  que  l’hydrure  d’arsenic. 

A l’hydrogène  antimonié  correspondent  des  combinaisons  orga- 
niques très  bien  définies,  par  exemple  : le  stibéthyle  Sb(C2ll3)3. 

532.  Antimoniures.  — L’antimoine  peut  s’unir  en  toutes  pro- 
portions aux  métaux,  formant  des  alliages  dont  quelques-uns 
ont  été  signalés  plus  haut. 

L’antimoine  forme  avec  le  zinc  des  combinaisons  définies  et 
cristallisées  Sb2Zn3  et  SbZn  qu’on  obtient  en  fondant  ces  métaux 
en  proportions  convenables.  Le  premier  cristallise  en  prismes 
rhomboïdaux  dont  la  forme  n’est  pas  modifiée  par  un  excès  même 
considérable  de  zinc  dans  le  mélange.  Ils  s’obtiennent  par  soli- 
dification incomplète  et  décantation.  Avec  un  léger  excès  d’anti- 
moine, les  cristaux  obtenus  sont  tout  à fait  différents  et  consti- 
tuent des  tables  rhomboïdales. 

Ces  deux  combinaisons  décomposent  l’eau  à 100°. 

On  obtient  des  antimoniures  de  potassium  très  oxydables  et 
décomposant  l’eau  avec  plus  ou  moins  d’énergie  en  calcinant 
au  rouge  blanc,  dans  un  creuset  couvert,  5P  d’émétique  (tartrate 
d’antimoine  et  de  potassium)  avec  4P  d’antimoine  pulvérisé.  On 
obtient  ainsi  un  alliage  cristallisé  renfermant  12  0/o  de  potassium. 
En  prenant  75p  d’émétique,  100p  d’antimoine  et  12p  de  noir  de 
fumée  on  obtient  une  masse  pyrophorique  (charbon  de  Serullas) 
qui  s’enflamme  à l’air  humide  et  qui  fait  explosion  lorsqu’on 
l'arrose  d’eau. 

Il  existe  des  antimoniures  naturels  d’argent,  la  discrasite  SbAg6, 
et  de  nickel,  la  breithauptite  SbNi. 

ANTIMOINE  ET  ÉLÉMENTS  HALOGÈNES. 

On  connaît  deux  chlorures  et  deux  fluorures  d'antimoine,  cor- 
respondant aux  deux  chlorures,  mais  un  seul  bromure  et  un  seul 
iodure. 

CHLORURES  D’ANTIMOINE. 

533.  Trichlorure  d’antimoine  ( beurre  d’ antimoine)  SbCf. 
— D.vap.  = 113,06;  obs.  = 116,6.  — On  l’obtient  : l°par  faction 
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du  chlore  sur  l’antimoine  ou  sur  le  sulfure  d’antimoine  en  excès; 
avec  ce  dernier  ii  se  produit  en  même  temps  du  chlorure  de 
soufre  ; 

2°  En  distillant  un  mélange  de  sulfate  d’antimoine  et  de  chlo- 
rure de  sodium  ; 

3°  En  distillant  un  mélange  de  bichlorurq  de  mercure  et  d’an- 
timoine ou  de  sulfure  d’antimoine 

Sb2S3  + 3tIgCl2  = 3HgS  + 2SbCl3. 

Ce  procédé  est  décrit  par  Basile  Valentin  ; 

4°  En  dissolvant  le  sulfure  d’antimoine  dans  l’acide  chlorhy- 
drique. C’est  le  procédé  généralement  suivi  pour  sa  préparation 

Sb2S3  + 6HC1  = 2SbCl3  + 3H2S. 

La  dissolution  ne  s’opère  que  difficilement  à froid  (550).  On 
fait  bouillir  le  sulfure  d’antimoine  avec  un  excès  d’acide  chlorhy- 
drique; on  recueille  l’hydrogène  sulfuré  dans  l’ammoniaque  ou 
la  soude,  et  quand  tout  le  sulfure  d’antimoine  est  dissous  on 
introduit  la  solution  dans  une  cornue  et  on  la  distille. 

Il  passe  d’abord  de  l’eau  et  l’acide  chlorhydrique  en  excès, 
entraînant  une  certaine  quantité  de  trichlorure  d’antimoine. 
L’ébullition  devient  difficile  quand  il  ne  reste  plus  que  peu  d’eau, 
à cause  de  la  différence  entre  les  points  d’ébullition  de  l’eau  et  du 
trichlorure.  Quand  toute  l’eau  a distillé  le  trichlorure  distille  à 
son  tour  et  se  prend  dans  le  récipient,  qu’on  a soin  de  changer, 
en  une  masse  cristalline. 

Le  trichlorure  d’antimoine  est  une  masse  cristalline  qui  fond 
à 73,2°  et  distille  à 223°.  Sa  densité  à 73°  est  égale  à 2,675 
(IL  Kopp).  Sa  consistance  est  butyreuse,  surtout  lorsqu’il  a attiré 
un  peu  d’humidité,  dont  il  est  très  avide.  Il  tombe  en  déliques- 
cence à l’air,  mais  peut  de  nouveau  perdre  dans  le  vide  l’eau  qui 
s’y  est  combinée.  Il  se  dissout  dans  une  petite  quantité  d’eau  et 
dans  l’acide  chlorhydrique.  Une  plus  grande  quantité  d’eau  en 
sépare  de  X oxychlorure  d’antimoine  SbOGl  (535). 

SbCl3  + H20  = SbOGl  + 2HG1. 

Il  faut  d’autant  plus  d’eau  pour  produire  cette  décomposition 
qu’il  y a plus  d’acide  chlorhydrique  libre  en  présence.  D’après 
Baudrimont,  l’acide  le  plus  faible  qui  puisse  dissoudre  le  trichlo- 
rure sans  décomposition  renferme  HGl-}-8Ha0.  La  présence 
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cl  acide  tartrique,  en  quantité  suffisante  pour  la  formation  du  tar- 
trate  d antimonyle,  empêche  la  précipitation  par  une  quantité 
quelconque  d’eau. 

On  désigne  sous  le  nom  de  beurre  d' antimoine  liquide  la  solu- 
tion chlorhydrique  du  trichlorure  d’antimoine  ayant  pour  den- 
sité 1,35;  cette  solution  renferme  sans  doute  une  combinaison 
correspondant  aux  chlorosels  SbCl3.3MCl  ou  SbCPM3;  par 
exemple  le  clilorantimonite  de  potassium  SbCl3.3KCl,  qui  est 
soluble  et  cristallisable. 

Le  beurre  d’antimoine  liquide  est  employé  pour  brunir  l’acier. 
Anhydre  ou  en  déliquescence,  il  est  employé  comme  cautère. 

Le  trichlorure  d’antimoine  forme  avec  le  gaz  ammoniac  les 
combinaisons  SbCP.AzH3  et  SbCP.2AzIP.  Ce  sont  des  masses 
cristallines  blanches,  assez  stables.  L'eau  les  décompose.  L’acide 
chlorhydrique  les  transforme  en  chlorosels  cristallisahles  SbCP. 
AzH  Cl  et  SbCP.2AzEPCl  (Dehérain). 

L’acide  azotique  transforme  le  trichlorure  d'antimoine  en  acide 
antimonique,  avec  dégagement  de  chlore. 

534.  Pentachlorure  d’antimoine  SbCP.  — On  le  prépare 
en  faisant  agir  le  chlore  sec  en  excès  sur  l’antimoine  chauffé  dans 
une  cornue  ou  sur  le  trichlorure  d’antimoine.  Il  a été  découvert 
par  IL  Rose  en  1835. 

C’est  un  liquide  dense  (D  — 1,346  à 20°),  fumant,  généralement 
coloré  en  jaune  par  un  excès  de  chlore  et  qui  se  prend  à — 25°  en 
une  masse  cristalline  fusible  d’une  manière  constante  à 0° 
(Kæmmerer). 

Il  ne  distille  pas  sans  décomposition,  mais  se  dédouble  en 
chlore  et  trichlorure.  Cette  propriété  le  fait  employer  en  chimie 
organique  comme  agent  chlorurant;  ainsi  il  transforme  facile- 
ment l’éthylène  en  bichlorure  d’éthylène. 

Traité  par  une  petite  quantité  d’eau,  il  se  transforme  en  cris- 
taux ou  donne  une  solution  limpide  qui  abandonne  ces  mêmes 
cristaux  au-dessus  de  l’acide  sulfurique.  Le  produit  hydraté  a 
pour  composition  SbCP-b4H20  (R.  Weber).  Une  plus  grande 
quantité  d’eau  sépare  un  oxychlorure  blanc  SbOCP  que  l’eau 
bouillante  transforme  en  acide  antimonique.  L’acide  tartrique  ainsi 
qu’un  grand  excès  d’acide  chlorhydrique  empêchent  cette  préci- 
pitation. Si  l’on  verse  le  perchlorure  d’antimoine  dans  une  grande 
quantité  d’eau,  on  obtient  une  solution  limpide. 
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Le  pentachlorure  d’antimoine  se  combine  à beaucoup  d’autres 
chlorures.  Avec  le  pentachlorure  de  phosphore,  il  donne  une 
masse  spongieuse,  infusible,  très  déliquescente  SbGPPCl5.  Avec 
l’oxychlorure  de  phosphore,  on  obtient  une  masse  cristalline.  Les 
combinaisons  SbCP.SeCP  et  SbCP.SCP  sont  également  solides 
(R.  Weber). 

Le  pentachlorure  d’antimoine  se  combine  à 3 molécules  de 
gaz  ammoniac.  La  combinaison  solide  donne  avec  l’acide  chlorhy- 
drique le  chlorantimoniate  SbCP.3AzEPCl.  M.  Deherain  a décrit 
aussi  un  composé  tétra-ammoniacal  SbCPAAzIF  blanc,  très  léger, 
peu  stable,  donnant  le  sel  SbCP.4AzH4Cl  qui  cristallise  en  oc- 
taèdres d’un  jaune  d'or. 

535.  Oxy chlorures  d'antimoine.  — Les  uns  dérivent  du 
trichlorure,  les  autres  du  pentachlorure. 

Le  plus  connu  est  l’oxychlorure  SbOCl  [poudre  d'algaroth)  ou 
chlorure  de  stibyle  (SbOVCl.  Obtenu  en  traitant  le  trichlorure 
d’antimoine  par  une  quantité  un  peu  considérable  d’eau  froide, 
il  est  amorphe.  Il  est  au  contraire  cristallin  lorsqu’on  emploie  de 
faibles  quantités  d'eau.  Si  l’on  emploie  17  parties  d’eau  froide 
pour  10  parties  de  trichlorure  (soit  à peu  près  3H30  pour  SbCP), 
il  se  dépose  après  quelques  jours  en  petits  rhomboèdres  (Saba- 
nejew). 

Les  lavages  prolongés  avec  l’eau  et  surtout  avec  l’eau  chaude 
enlèvent  du  chlorure  d’antimoine  à ce  composé  et  tendent  à le 
transformer  en  oxyde  d’antimoine. 

Dans  beaucoup  de  circonstances,  c’est  un  autre  oxychlorure 
qui  tend  à se  former,  Sb405CP  soit  2Sb0Cl.Sb203.  Il  se  forme  lors- 
qu’on traite  le  trichlorure  par  30  parties  d’eau  froide  et  se  pré- 
sente alors  en  petits  prismes  obliques,  tronqués  sur  les  arêtes 
aiguës  (Peligot,  Sabanejew).  Les  cristaux  obtenus  par  l’action 
de  3 parties  d’eau  bouillante  paraissent  être  différents  ; ils  se  pro- 
duisent aussi  lorsqu’on  chauffe  les  cristaux  obtenus  à froid. 

L’action  de  l'alcool  sur  le  trichlorure  d’antimoine  fournit  les 
mêmes  oxycldorures.  A molécules  égales,  on  obtient  l’oxychlo- 
rure SbOCl  cristallisé.  En  employant  3 molécules  d’alcool  et  en 
chauffant  à 150°  en  tubes  scellés,  on  obtient  2Sb0C1.3Sb203  en 
prismes  rhomboïdaux  presque  droits  (Schaeffer). 

Enfin,  ce  dernier  oxychlorure  s’obtient  encore  en  traitant  par 
l’alcool  absolu  le  produit  SbOCl  + 7SbCl3,  masse  cristalline  d’un 
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gris  perle  qui  se  dépose  par  le  refroidissement  d’une  solution 
d’oxyde  d’antimoine  dans  le  trichlorure  bouillant  (R.  Schneider). 

Trichlorure  d’antimonyle  (SbO)'"Cl3.  — Il  se  produit  lorsqu’on 
ajoute  la  quantité  voulue  d’eau  au  pentaclilorure  d’antimoine 
refroidi  à 0°.  C’est  une  masse  cristalline  jaunâtre,  déliquescente 
(Daubrawa). 

On  obtient  deux  autres  oxyperchlorures  Sb3OCl13  = SbOCl3. 
2SbCP  et  Sb30'Cl7  = 2Sb02Gl.SbCP  lorsqu’on  chauffe  le  penta- 
chlorure  d’antimoine  avec  l’anhydride  antimonique.  Le  premier 
est  une  masse  cristalline  blanche,  très  déliquescente,  fusible  à 85°. 
Le  second  fond  à 97°, 5 et  forme  des  cristaux  jaunâtres  (C. Williams). 

536.  Sulfochlorures  d’antimoine.  — Le  trichlorure  d’anti- 
moine bouillant  dissout  le  sulfure  d’antimoine.  Par  le  refroidisse- 
ment, il  se  dépose  une  masse  cristalline  jaune,  formée  de  prismes 
rhomboïdaux  pointés  qui  ont  pour  composition  SbSC1.7SbCl3. 
L’alcool  absolu  transforme  ce  corps  en  sulfoclilorure  orangé, 
amorphe  2SbSC1.3Sb2S3  (Schneider). 

Le  pentacblorure  d’antimoine  absorbe  le  gaz  hydrogène  sul- 
furé en  donnant  une  masse  cristalline  blanche,  déliquescente, 
fusible,  de  sulfotrichlorure  SbSCl3  (Cloez). 

TRIBROMURE  D’ANTIMOINE.  — SbBr^. 

537.  La  combinaison  directe  de  l’antimoine  avec  le  brome  est 
très  énergique.  Pour  modérer  la  réaction  on  dissout  le  brome 
dans  le  sulfure  de  carbone  et  on  y ajoute  l’antimoine  en  poudre 
(Nicklès).  Le  tribromure  cristallise  en  octaèdres  ortborhombiques 
par  l’évaporation.  On  l’obtient  aussi  en  distillant  un  mélange  de 
sulfate  d’antimoine  et  de  bromure  de  potassium. 

Le  tribromure  d’antimoine  fond  à 90°  ; sa  densité  à cette  tem- 
pérature est  3,641.  Il  distille  à 275°, 4 (H.  Ivopp).  L’eau  décom- 
pose le  tribromure  en  donnant  des  oxi/bromures  dont  la  compo- 
sition varie  avec  les  quantités  d’eau  et  la  température. 

TRIIODURE  D’ANTIMOINE.  — SbR 

538.  La  combinaison  directe  de  l’antimoine  avec  l’iode  est 
très  énergique.  Préparé  en  ajoutant  l’antimoine  en  poudre  à une 
solution  d’iode  dans  le  sulfure  de  carbone,  l’iodure  d’antimoine 
se  dépose  par  l’évaporation  du  dissolvant  en  petites  tables  hexago- 
nales ortborhombiques  rouges  (Nicklès). 


COMBINAISONS  OXYGÉNÉES  DE  L’ANTIMOINE. 


631 


On  l’obtient  encore  en  distillant  le  tribromure  d’antimoine  avec 
de  l’iodure  de  potassium  (Mac  Ivor). 

Le  triiodure  d’antimoine  fond  à 165°, 5 en  un  liquide  rouge 
grenat  et  se  sublime  déjà  dans  le  voisinage  de  cette  température; 
il  donne  une  vapeur  de  couleur  écarlate. 

Le  triiodure  d’antimoine  se  combine  à beaucoup  d’iodures  en 
donnant  des  sels  bien  cristallisés; rouges  ou  orangés,  par  exemple 
2SbP.3KI  + 3H20;  il  existe  plusieurs  sels  doubles  ammoniacaux. 

L’eau  décompose  l’iodure  d’antimoine  en  donnant  un  oxyio- 
dure.  On  obtient  un  composé  2Sb0I.Sb203  en  paillettes  d’un  jaune 
d’or  lorsqu’on  ajoute  de  la  teinture  d’iode  à une  solution  alcooli- 
que d’émétique. 

L’iodure  d’antimoine  fondu  dissout  le  sulfure  d’antimoine;  le 
sidfo-iodure  SbSI  cristallise  par  le  refroidissement  en  cristaux 
rouges,  brillants. 

On  a signalé  un  penta-iodure  d’antimoine  cristallisé,  mais  son 
existence  n’est  pas  bien  établie. 

FLUORURES  D’ANTIMOINE. 

539.  Trifluorure  d’antimoine  SbFl3.  — Masse  déliques- 
cente blanche,  obtenue  en  distillant  un  mélange  de  billuorure  de 
mercure  avec  de  l’antimoine  en  poudre.  Obtenu  en  évaporant  len- 
tement vers  80°  une  solution  d’oxyde  d’antimoine  dans  l’acide 
fluorhydrique,  il  se  présente  en  tables  ou  en  octaèdres  ortho- 
rhombiques. 

Le  trifluorure  d’antimoine  est  déliquescent.  Il  n’est  pas  décom- 
posé par  l’eau;  mais  si  l’on  évapore  sa  solution,  elle  laisse  un 
résidu  d’oxyfluorure.  Il  est  volatil  sans  décomposition.  Il  forme 
avec  les  fluorures  alcalins  des  fluosels  bien  cristallisés.  Ces  sels 
renferment  2 ou  3 molécules  de  fluorure  alcalin  pour  1 molécule 
de  fluorure  d’antimoine  (Flückiger). 

540.  Pentafluorure  d’antimoine  SbFF.  — Masse  gom- 
meuse obtenue  en  évaporant  une  solution  fluorhydrique  d’anhy- 
dride antimonique.  Il  se  décompose  par  la  chaleur.  Il  donne  avec 
les  fluorures  alcalins  des  lluosels  très  soluhles  et  cristallisant 
difficilement  (Marignac). 

COMBINAISONS  OXYGÉNÉES  DE  L’ANTIMOINE. 

541 . L’antimoine  forme  3 oxydes  qui  sont  : 
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Le  trioxyde  ou  oxyde  antimonieux 

Le  tétroxyde  ou  peroxyde  d’antimoine 

Le  pentoxyde  ou  anhydride  antimonique 


Sb203 
Sb2  O4 
Sb205 


Le  premier  peut  fonctionner  comme  oxyde  acide  et  comme 
oxyde  basique.  Le  second,  qu’on  obLient  par  l’action  de  la  chaleur 
à l’air  sur  les  deux  autres,  peut  être  envisagé  comme  de  l’antimo- 
niato  antimonieux,  néanmoins  o'n  connaît  des  combinaisons  dans 
lesquelles  il  fonctionne  comme  radical  acide.  Le  dernier,  enfin,  est 
un  anhydride  acide  nettement  caractérisé. 

TRIOXYDE  D’ANTIMOINE  ou  ANHYDRIDE  ANTIMONIEUX. 


Cet  oxyde  se  rencontre  dans  la  nature,  en  Bohême,  dans  la 
piovince  de  Constantine,  a Bornéo.  Il  se  présente  en  prismes  or- 
thoi  hombiques  ou  en  octaèdres  réguliers.  Dans  le  premier  cas, 
il  porte  le  nom  de  valentinite;  dans  le  second  cas,  celui  de  sénar- 
montite.  Ce  dimorphisme,  observé  en  premier  lieu  par  Wœhler, 
est  le  même  que  celui  que  présente  l’anhydride  arsénieux  ; ces 
deux  corps  sont  donc  isodimorphes.  Mais,  tandis  que  ce  dernier 
affecte  de  préférence  la  forme  octaédrique,  l’anhydride  antimo- 
nieux est  plus  souvent  prismatique.  Ces  deux  formes  peuvent  être 
produites  artificiellement. 

542.  Préparation.  Formation.  — Le  trioxyde  d’antimoine 
se  produit  par  calcination  à l’air  de  l’antimoine  ou  de  son  sulfure. 
Lorsqu’on  fond  l’antimoine  dans  un  creuset,  en  favorisant  l’accès 
de  l’air  (on  recouvre  le  creuset  par  un  creuset  semblable,  percé  à 
sa  partie  supérieure),  l’oxyde  formé  se  dépose  dans  les  deux 
creusets  en  belles  aiguilles  brillantes,  désignées  autrefois  sous  le 
nom  de  fleurs  argentines  d'antimoine.  Ces  prismes  sont  quelquefois 
accompagnés  de  petits  octaèdres. 

Si  1 on  chauffe  1 antimoine  dans  un  tube  en  porcelaine  traversé 
par  un  courant  d’air  très  lent,  on  rencontre  les  cristaux  octaé- 
driques dans  les  parties  les  moins  chaudes  du  tube,  tandis  que 
les  cristaux  prismatiques  avoisinent  l’antimoine.  Une  nouvelle 
sublimation  de  l’oxyde  prismatique  fournit  des  octaèdres  (Terreil). 

On  obtient  l’oxyde  antimonieux  par  voie  humide  en  versant 
lentement  une  solution  de  trichlorure  d’antimoine  dans  une  so- 
lution bouillante  de  carbonate  de  sodium,  l’anhydride  antimo- 
nieux se  sépare  sous  la  forme  prismatique.  Si  l’on  remplace  la 
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solution  de  carbonate  par  de  l’eau  bouillante,  la  poudre  cristalline 
obtenue  est  formée  de  petits  octaèdres.  Il  en  de  même  de  l’oxyde 
qui  se  dépose  par  le  refroidissement  de  la  solution  dans  la 
potasse  bouillante  (Mitscherlich).  La  poudre  d’algaroth  se  trans- 
forme lentement  en  cristaux  octaédriques  d’oxyde  à la  tempéra- 
ture ordinaire  (Pasteur).  Si  au  contraire  on  la  traite  par  l’eau  à 
150°,  elle  se  transforme  en  oxyde  prismatique  (Debray). 

L’oxyde  d'antimoine  se  produit  encore  dans  la  décomposition 
de  l’eau  par  l’antimoine  au  rouge,  ainsi  que  par  l’action  de 
l’acide  azotique  étendu  sur  l’antimoine. 

543.  Propriétés.  — L’oxyde  d'antimoine  prismatique,  na- 
turel ou  artificiel,  a pour  densité  5,7  ; l’oxyde  octaédrique,  5,2. 
Le  premier  se  dissout  plus  facilement  que  le  second  dans  les 
alcalis.  Il  fond  au  rouge  sombre  et  se  prend  par  le  refroidis- 
sement en  une  masse  cristalline.  Il  est  jaune  à chaud  et  redevient 
blanc  à froid.  Calciné  au  contact  de  l’air,  il  est  converti  en 
tétroxyde  Sb204,  en  brûlant  comme  de  l’amadou.  Il  est  facilement 
réduit  au  rouge  par  l’hydrogène,  le  charbon,  etc. 

Il  est  à peu  près  insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  l'acide 
chlorhydrique,  dans  l’acide  tartrique  et  dans  la  crème  de  tartre, 
ainsi  que  dans  les  alcalis.  Un  peu  soluble  dans  l’acide  azotique  fu- 
mant, il  se  dissout  plus  facilement  dans  l’acide  sulfurique  fumant. 

Traité  par  l’acide  chlorhydrique  en  présence  d’iodure  de  potas- 
sium, il  ne  donne  pas  d'iode  libre,  ce  qui  arrive  lorsqu’il  renferme 
des  oxydes  supérieurs. 

544.  Hydrate  antimonieux  ou  d’antimonyle  SbO  (OH).  — On 
l’obtient  en  versant  une  solution  de  chlorure  d’antimoine  dans 
une  solution  froide  de  carbonate  de  sodium.  Il  se  dissout  faci- 
lement dans  les  alcalis.  Il  se  transforme  en  oxyde  anhydre  à 
l’ébullition. 

Antimonites.  — Ces  combinaisons  sont  peu  stables  et  l’on 
n'a  isolé  que  les  antimonites  de  sodium  Sb02Na  -h  3H20  et 
(Sb02)3NaH2.  La  première  se  dépose  en  octaèdres  très  peu 
solubles  de  la  solution  de  l’oxyde  dans  la  soude  caustique.  Le 
second  se  dépose  en  solutions  saturées  d’oxyde  en  grands  cristaux 
quadratiques  presque  insolubles  dans  l’eau  (Terreil). 

Les  solutions  de  ces  sels  sont  jaunies  par  l’hydrogène  sulfuré, 
elles  ne  donnent  un  précipité  de  sulfure  que  lorsqu’on  y ajoute 
un  acide. 
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545.  Sels  d antimoine  et  de  stibyle.  — Ces  combinaisons 
sont  beaucoup  mieux  définies  et  plus  nombreuses  que  les  antimo- 
nites.  Elles  sont  de  deux  ordres  : dans  les  unes,  l’antimoine  Sb'" 
remplace  3 atomes  d’hydrogène,  ce  sont  les  sels  d’antimoine.  Les 
autres  résultent  de  la  substitution  du  radical  stibyle  ou  anti- 
monyle  (SbO)'  à 1 atome  d’hydrogène.  Ce  sont  les  sels  de  stibyle, 
au  nombre  desquels  se  trouve  l’oxychlorure  (SbO)'Cl. 

Les  sels  d’antimoine  sont  tous  décomposés  par  l’eau,  sauf  le 
tartrate,  en  donnant  des  sels  d’antimonyle  insolubles  qu’on  peut 
aussi  envisager  comme  des  sels  basiques  et  qui,  en  présence  d’une 
plus  grande  quantité  d’eau,  peuvent  même  être  décomposés  en 
acide  libre  et  oxyde  d’antimoine.  L'acide  tartrique  empêche  ces 
décompositions,  les  tartrates  d’antimoine  étant  très  stables  et 
indécomposables  par  l’eau;  il  en  est  de  même  des  citrates  et  de 
quelques  autres  sels  à acide  organique. 

Azotate.  — En  traitant  l’oxyde  d’antimoine  par  l’acide  azotique 
fumant  on  obtient  des  cristaux  nacrés,  peu  stables,  qui  renfer- 
ment 2(Az03Sb0),  Sb2Oa  (Peligot).  On  peut  les  envisager  comme 
formés  par  la  molécule  Az207(Sb0)4  analogue  aux  pyrophosphates. 

Sulfates.  — L’acide  sulfurique  concentré  dissout  à chaud  l’an- 
timoine ou  l’oxyde  d’antimoine  ; par  la  concentration,  il  se  dépose 
de  longues  aiguilles  soyeuses  qui  constituent  le  sulfate  normal 
(S04)3Sb3.  Ce  sel  est  décomposé  par  l’eau  en  un  sel  acide  soluble 
et  un  sel  basique  insoluble  (Schultz-Sellack). 

Avec  l’acide  sulfurique  fumant,  on  obtient  de  petits  cris- 
taux brillants  d’anhydrosulfate  de  stibyle  S207(Sb0)2  (Peligot); 
M.  Schultz-Sellack  leur  assigne  la  formule  (S04)3Sb2.  SO3  ou 
(S207)2Shw(Sb0),  tandis  qu’il  envisage  comme  anhydrosulfale  le 
sel  très  analogue  obtenu  en  dissolvant  l’oxychlorure  d’antimoine 
dans  l’acide  sulfurique  fumant.  L’alcool  ou  une  petite  quantité 
d’eau  décomposent  cet  anhydrosulfale  en  produisant  le  sulfate 
S04(SbO)*,  poudre  blanche  qu’une  plus  grande  quantité  d'eau 
décompose. 

Tartrates  d’antimoine.  — Ces  sels,  qui  sont  les  plus  importants, 
seront  décrits  à l’occasion  des  tartrates.  Nous  nous  bornerons  à 
faire  connaître  ici  la  constitution  qu’on  leur  assigne.  L 'émétique 
cristallisé  est  un  tartrate  double  de  potassium  et  de  stibyle; 
Yémétique  desséché  représente  un  tartrate  d’antimoine  et  de  po- 
tassium. 


PENTOXYDE  D’ANTIMOINE. 
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TÉTROXYDE  ou  PEROXYDE  D’ANTIMOINE.  — S b O 

546.  Cet  oxyde  représente  Xantimoniate  d'antimonyle 
Sb03(SbO)r,  analogue  à l’azotate  de  nitrosyle  ou  peroxyde  d’azote 
Az03(AzO).  C’est  un  minerai  important  d’antimoine,  qui  est  très 
abondant  à Bornéo  où  il  se  trouve  en  masses  compactes  d’un  blanc 
jaunâtre.  Il  se  rencontre  aussi  cristallisé  dans  la  nature  et  porte 
le  nom  de  cervantite.  Densité  = 4,08. 

Il  se  forme  par  la  calcination  du  trioxyde  à l'air,  ainsi  que  par 
la  calcination  de  l'anhydride  antimonique  SlrO5  ; c’est  donc  le 
plus  stable  des  oxydes  d’antimoine.  Il  est  infusible  et  fixe,  jaune  à 
chaud,  incolore  à froid.  Il  se  dissout  difficilement  dans  les  acides 
concentrés  en  donnant  de  l’anhydride  antimonique  et  un  sel 
d'antimoine.  Sa  solution  dans  l’acide  chlorhydrique  est  décom- 
posée par  l’eau  qui  précipite  du  chlorure  de  stibyle,  tandis  qu’il 
reste  du  pentachlorure  en  dissolution. 

Combinaisons  du  peroxyde  d’antimoine.  Hypoantimoniates  (au- 
trefois nommés  antimonites).  — On  rencontre  quelques-unes  de 
ces  combinaisons  dans  la  nature,  telles  que  la  roméite  Sb205Ca. 
On  obtient  Y hypoantimoniate  de  potassium  SlrO:“K2  en  fondant  le 
peroxyde  avec  de  la  potasse.  En  lavant  le  produit  à l’eau  froide, 
il  reste  sous  la  forme  d’une  masse  blanche,  soluble  dans  l’eau 
bouillante.  Sa  solution  donne  avec  les  solutions  métalliques  des 
précipités  insolubles.  L’addition  d’acide  chlorhydrique  en  sé- 
pare un  sel  acide  Sb409K2. 

PENTOXYDE  D’ANTIMOINE  ou  AHNYDRIDE  ANTIMONIQUE. 

Sb205. 


547.  On  ne  l’obtient  que  par  la  calcination  ménagée  de  son 
hydrate,  l’acide  antimonique.  C’est  une  poudre  d’un  jaune  clair 
de  5,6  de  densité,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  les  acides.  Seul 
l’acide  chlorhydrique  le  dissout  à la  longue.  Chauffé  à 300°  (Geu- 
tlier),  il  perd  un  atome  d’oxygène  et  se  transforme  en  tétroxyde. 
Calciné  avec  le  sel  amoniac,  il  se  volatilise  en  totalité. 
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ACIDES  ANTIMONIQUES. 

Les  analogies  avec  l’arsenic  font  prévoir  l’existence  des  acides 
ortho-antimonique  SbÜ"H3,  pyro-antimonique  Sb207JP  et  métanti - 
momque  SbOMI  et  des  sels  correspondants.  Cependant  on  ne 
connaît  pasd’ortho-antimoniates  etl’hydrate  ortho-antimonique  est 
très  instable.  Celui  qu’on  obtient  en  décomposant  le  perchlorure 
d’antimoine  par  l’eau  renferme  Sb209H8  lorsqu’il  est  séché  à l'air, 
mais  il  perd  très  facilement  2 molécules  d’eau  à 100°,  de  sorte  que 
sa  formule  doit  s’écrire  Sb207lP  + 2II20.  C’est  là  aussi  la  compo- 
sition d’un  minéral  qui  se  rencontre  à Constantine,  la  volgérite. 

Les  seuls  acides  antimoniques  connus  sont  l’acide  méta-anli- 
monique  SbO'H,  qu’on  appelle  plus  généralement  acide  antimo- 
mque  et  l’acide  pyro-antimonique  Sb207H\  qui  a été  nommé 
metantimomque  par  M.  Fremy.  Quoique  cette  dernière  dénomi- 
nation soit  encore  généralement  usitée,  nous  désignerons  cet 
acide  comme  pyro-  ou  para-antimonique  et  nous  continuerons  à 
appeler  simplement  acide  antimoiiiqne  celui  qui,  par  analogie 
avec  les  éléments  du  même  groupe,  devrait  porter  le  nom 
de  métantimonique. 

548.  Acide  antimonique  Sb03H.  — C’est  le  plus  stable  des 
deux.  Il  se  forme  lorsqu’on  traite  l’antimoine  par  l’acide  azotique 
additionné  d’un  peu  d’acide  chlorhydrique,  lavant  bien  et  séchant 
à 100°.  Le  composé  ainsi  obtenu  est  une  poudre  jaunâtre,  à peu 
près  insoluble  dans  l’eau,  insoluble  dans  l’ammoniaque  froide,  mais 
soluble  dans  la  potasse.  On  l’obtient  aussi  en  décomposant  un 
antimoniate  par  un  acide.  C’est  alors  un  précipité  blanc  (; matière 
perlée  des  anciennes  pharmacopées)  renfermant  Sb03H+2H20;  la 
dessiccation  à 100°  lui  enlève  ces  deux  molécules  d’eau. 

Acide  pyro-antimonique  [acide  métantimonique  de  M.  Fremy) 
Sb20*H\  — Cet  acide,  dont  il  a été  question  plus  haut,  ressemble 
au  précédent,  mais  il  est  un  peu  plus  soluble  dans  l’eau  et  soluble 
dans  l’ammoniaque.  Conservé  sous  l’eau,  ou  chauffé  à 200°,  il  se 
convertit  en  acide  antimonique. 

549.  Antimoniates  et  pyro-antimoniates.  — On  connaît  un 
antimoniate  de  plomb  naturel,  la  bleinérite , qui  présente  la  com- 
position d’un  ortho-antimoniate  hydraté  (Sb04)2Pb3 -f-4H20  ; mais 
comme  il  n’existe  pas  d’autres  ortho-antimoniates,  on  peut  envi- 
sager ce  corps  comme  un  antimoniate  basique  étant  donnée 
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surtout  la  facilité  avec  laquelle  le  plomb  fournit  des  sels  de  cet 
ordre.  Le  jaune  de  Naples  est  un  antimoniale  analogue  à la  bléi- 
nérite.  Les  sels  alcalins,  les  seuls  qui  soient  solubles  (sauf  ceux 
de  sodium)  ont  été  surtout  étudiés  par  M.  Fremy  et  par  M.  Haffter. 

Antimoniate  de  potassium  Sb03K.  — On  le  prépare  en  faisant 
déflagrer  dans  un  creuset  chauffé  au  rouge  un  mélange  de  1 partie 
d’antimoine  en  poudre  avec  4 parties  de  salpêtre  et  reprenant  la 
masse  fondue  par  l’eau,  pour  enlever  l’azotate  et  l’azotite  de  po- 
tassium. Le  produit  qui  reste  est  une  poudre  blanche  qui  ne  se 
dissout  dans  l’eau  qu’après  une  ébullition  prolongée  en  laissant 
un  résidu  qui  constitue  un  antimoniate  acide  Sb4OnK2  ( antimoine 
diaphor  étique  lavé). 

La  solution  obtenue  abandonne  par  l’évaporation  une  masse 
gommeuse,  quelquefois  cristalline  lorsqu’on  n’a  pas  poussé  trop 
loin  l’évaporation.  Ce  produit  a pour  composition  2Sb03K+5H20. 
Chauffé  à 160°,  il  perd  de  l’eau  et  devient  insoluble.  Soumise  à 
une  ébullition  prolongée,  sa  solution  laisse  déposer  un  sel  acide 
insoluble,  4Sb03K.2Sb03H-f-  9H20. 

On  obtient  un  autre  sel  acide,  de  même  composition  que  l’anti- 
moine diaphorétique  lavé,  monoliydraté,  en  faisant  passer  un 
courant  de  gaz  carbonique  dans  la  solution  du  sel  neutre;  ce  sel 
acide  forme  une  poudre  blanche  brillante,  ayant  pour  composition 
2(Sb03K.Sb03H)  -h  5H20. 

D’après  MM.  Knorre  et  Olchewski,  l’antimoniate  neutre  de 
potassium  retient  à 185°  une  quantité  d’eau  qui  correspond  à 
Sb03K+2H20  ou  SbOKH2  + H20  (ortho-antimoniate  acide).  A 
300-350°,  il  retient  encore  une  quantité  d’eau,  correspondant  à la 
formule  du  pyro-antimoniate  acide  Sb207K2II2  = 2Sb03K -l-H20. 
Ce  n’est  qu’à  une  température  plus  élevée  que  le  sel  est  tout  à fait 
anhydre. 

On  voit  que  le  dernier  mot  n’est  pas  dit  sur  la  constitution  de 
ces  sels. 

Pyko-antimoniate  de  potassium  ( méta-antimoniate ) Sb207K4.  — 
On  l’obtient  en  fondant  l’antimoniate  de  potassium  gommeux,  ou 
l’acide  antimonique,  avec  trois  fois  son  poids  de  potasse,  dans  un 
creuset  d’argent,  reprenant  la  masse  par  l’eau  et  évaporant  la  so- 
lution dans  le  vide.  On  obtient  ainsi  un  résidu  cristallin  blanc, 
déliquescent,  se  dissolvant  sans  décomposition  dans  une  liqueur 
alcaline.  Traité  par  l’eau  ou  par  l’alcool,  le  pyro-antimoniate  neutre 


038 


COMBINAISONS  OXYGÉNÉES  DE  L’ANTIMOINE. 

est  dédoublé  en  potasse  et  pyro-antimoniate  acide  de  potassium 
(biméta-antimoniate  de  M.  Fremy)  Sb207K2H2+6II20. 

Ce  sel  constitue  une  poudre  cristalline  peu  soluble  dans  l’eau 
froide,  soluble  dans  1 eau  a 40  ou  30°.  Sa  solution  précipite  les  sels 
de  sodium,  ainsi  que  ceux  de  lithium  et  d’ammonium.  C’est  un 
des  seuls  iéactifs  des  sels  de  sodium.  On  peut  le  préparer  rapide- 
ment pour  cet  usage  en  fondant  avec  son  poids  de  carbonate  de 
potassium  le  produit  de  la  déflagration  de  l’antimoine  avec  le  sal- 
petie  et  lavant  la  masse  avec  un  peu  d’eau  froide. 

M.  Alv.  Reynoso  traite  le  trichlorure  d antimoine  par  une  quan- 
tité de  potasse  suffisante  pour  redissoudre  l’oxyde  d’antimoine, 
et  oxyde  la  solution  par  le  permanganate  de  potassium  jusqu’à  co- 
loration rose.  La  solution  filtrée  précipite  les  sels  de  sodium  et 
peut  être  amenée  à cristallisation. 

La  solution  du  pyro-antimoniate  acide  de  potassium  est  très 
instable;  ce  sel  se  transforme  lentement  à froid,  rapidement  à 
l’ébullition,  en  acide  antimonique  et  antimoniate  neutre  qui  ne 
précipite  plus  les  sels  de  sodium. 

Antimoniate  de  sodium  2Sb03Na-h  7H20.  — On  suit  la  même 
marche  que  pour  le  sel  de  potassium.  Il  est  peu  soluble  même  dans 
l’eau  bouillante.  Il  perd  2H20  à 200°;  il  ne  devient  anhydre  qu’au 
rouge. 

Le  pyro-antimoniate  acide  Sb207Na2H2+ 6H20  est  presque  in- 
soluble dans  l’eau  froide,  très  peu  dans  l’eau  bouillante.  C’est  un 
précipité  cristallin  qui  se  produit  encore  avec  une  solution  de  sel 
de  sodium  à 0,1  p.  100,  après  douze  heures  ; l’addition  d’alcool 
en  facilite  la  précipitation. 

Antimoniate  d’ammonium  Sb03AzH\  — Poudre  cristalline  inso- 
luble dans  l’eau,  qui  se  dépose  par  le  refroidissement  d'une  solu- 
tion d’acide  antimonique  dans  l’ammoniaque  chaude.  Il  perd  faci- 
lement de  1 ammoniaque.  On  obtient  encore  ce  sel  en  dissolution 
en  traitant  le  sulfure  d antimoine  par  le  peroxyde  d hydrogène  et 
l’ammoniaque  (Raschig). 

Pyro-antimoniate  d’ammonium.  — Le  sel  neutre!  s’obtient  en  dis- 

i 

solvant  l’acide  pyro-antimonique  dans  l’ammoniaque;  on  ne  l’a 
obtenu  qu’en  dissolution.  Le  sel  acide  Sb207(AzIP)2H2  + 6H20  est 
un  précipité  cristallin  qui  se  produit  lorsqu’on  ajoute  de  l’alcool 
à cette  solution.  Il  se  décompose  rapidement  et  se  transforme  en 
antimoniate  neutre.  Les  autres  antimoniates  et  pyro-antimoniates 
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sont  des  précipités  insolubles  ou  très  peu  solubles,  quelquefois 
cristallins. 

SULFURES  D’ANTIMOINE 

550.  Trisulfure  d’antimoine  Sb2S:!.  — C’est  le  minerai  d’an- 
timoine le  plus  important.  La  stibine  ou  sulfure  naturel  se  ren- 
contre dans  les  terrains  anciens,  en  masses  cristallines  formées 
de  prismes  orthorhombiques;  densité  =4,62.  On  le  trouve  en 
Hongrie,  dans  le  Harz,  en  Westphalie,  en  Bohème,  en  Auvergne, 
dans  les  Cornouailles,  en  Algérie,  à Bornéo,  etc.,  etc. 

Séparé  de  sa  gangue  par  fusion,  il  porte  le  nom  d’antimoine 
cru  et  est  livré  sous  cette  forme  au  commerce.  Il  est  cristallin, 
noir,  opaque,  à facettes  brillantes,  mais  sa  poudre  est  terne  et 
gris  noir  ou  bleuâtre.  Il  se  pulvérise  très  facilement.  Il  fond  au 
rouge  et  peut  être  sublimé  dans  un  courant  de  gaz  azote. 

Lorsqu’on  le  fond  et  qu’on  le  verse  dans  l’eau  froide  il  se  prend 
en  une  masse  amorphe  de  4,15  de  densité  et  donne  une  poudre 
brun  orange  (Fuchs). 

Calciné  à l'air  il  s’oxyde  et  se  transforme,  si  le  grillage  est  in- 
complet, en  oxy sulfure. 

L'hydrogène,  le  charbon,  le  fer  le  transforment  à une  tempé- 
rature élevée  en  antimoine  métallique. 

On  peut  obtenir  le  sulfure  d’antimoine  par  voie  sèche  et  par 
voie  humide. 

Par  voie  sèche,  en  fondant  l’antimoine  ou  un  oxyde  d’antimoine 
avec  du  soufre;  il  ressemble  au  sulfure  naturel. 

Par  voie  humide,  en  faisant  passer  un  courant  d’hydrogène  sul- 
furé dans  une  solution  de  chlorure  d’antimoine  ou  d’un  sel  d’anti- 
moine. Il  est  alors  orangé  et  hydraté  et  ne  change  pas  de  couleur 
par  la  dessiccation  a une  température  modérée.  D’après  M.  Ditte  il 
renferme  2H20  après  dessiccation  dans  le  vide.  Chauffé  plus  fort 
ou  maintenu  longtemps  en  ébullition  dans  une  liqueur  acide,  il 
se  convertit  en  sulfure  noir  et  cristallin. 

Le  sulfure  orangé  s’obtient  encore  en  ajoutant  un  acide  à la 
solution  d’un  sulfantimonite. 

Lorsqu’on  fait  bouillir  une  solution  chlorhydrique  de  trichlo- 
rure  d’antimoine  avec  du  thiosulfate  de  sodium,  on  obtient  du 
sulfure  d’un  très  beau  rouge  ( vermillon  d' antimoine),  utilisé  pour 
la  peinture  : 

2SbCl3  + 3S03SNa2  + 31I20  = 6HC1  + 3S0*Na*  -h  Sb2S3. 
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La  réaction  est  plus  complexe  cependant  et  paraît  fournir  un 
oxysulfure  d’antimoine. 

Le  sulfure  d antimoine  est  soluble  dans  les  sulfures  alcalins  et 
dans  les  alcalis  caustiques  ou  carbonatés  : 

Le  médicament  autrefois  très  employé  et  connu  sous  le  nom  de 
kermès  est  du  sulfure  d’antimoine  très  divisé,  mais  impur.  On  le 
prépare  par  voie  sèche  ou  par  voie  humide  en  traitant  le  sulfure 
d’antimoine  par  la  soude  ou  par  le  carbonate  de  sodium. 

On  fait  fondre  dans  un  creuset  couvert  3 parties  de  sulfure 
d antimoine  avec 8 parties  de  carbonate  alcalin;  on  épuise  la  masse 
pulvérisée  par  1 eau  bouillante  et  on  laisse  refroidir  la  solution 
filtrée.  Le  kermès  se  dépose  en  flocons  rougeâtres  (Berzelius). 

Le  produit  est  plus  beau  lorsqu’on  le  prépare  par  voie  humide; 
pour  cela,  on  fait  bouillir  1 partie  de  sulfure  d’antimoine  bien 
pulvérisé  avec  250  parties  d’eau  et  22p,5  de  carbonate  de  sodium. 
Après  deux  heures,  on  filtre  la  solution  bouillante  et  on  la  laisse 
refroidir  dans  l’obscurité.  Le  kermès  se  dépose  en  flocons  d un  brun 
velouté  brillant  (Cluzel). 

Si  l’on  examine  le  kermès  au  microscope,  on  voit  qu’il  est 
composé  de  flocons  amorphes  accompagnés  de  petits  cristaux 
d oxyde  d antimoine  ou  plutôt  d’antimonite  de  sodium  (Terreil). 

\oici  la  théorie  de  cette  préparation  : le  sulfure  d’antimoine 
est  décomposé  par  le  carbonate  de  sodium  en  donnant  de  l’oxvde 
d antimoine  et  du  sulfure  de  sodium;  ce  dernier  dissout  une  autre 
portion  de  sulfure  d’antimoine  pour  donner  du  sulfantimonile 
avec  excès  de  sulfure  d’antimoine,  mais  cet  excès  se  dépose  par 
le  refroidissement  : 

Sb2S3  + 3C03Na2  = Sb203  + 3Na2S  + 3C02 
Sb2S3  H-  Na2S  =2SbS2Na. 

On  peut  admettre  que  le  sulfantimonite  SbS2Na  se  dédouble 
ensuite  en  orthosulfantimonite  et  sulfure  d’antimoine 

3SbS2Na  = SbS3Na3  + Sb2S3 . 

De  même  l’oxyde  d’antimoine  reste  dissous  à chaud  et  se  dé- 
pose par  le  refroidissement  : 

Si  on  ajoute  de  l'acide  chlorhydrique  à la  solution  filtrée,  on 
obtient  un  précipité  jaune,  le  soufre  doré  d’antimoine  et  un  déga- 
gement  d’hydrogène  sulfuré  : 
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2SbS2Na  H-  2HCI  = 2NaCl  H-  Sb2S3  + H2S. 

Si  au  contraire  on  acidulé  la  solution  avant  le  dépôt  du  ker- 
mès, le  dégagement  d’hydrogène  sulfuré  n’a  pas  lieu,  ce  gaz  réa- 
gissant immédiatement  sur  l’oxyde  d’antimoine  ou  l’antimonite. 

SbS3i\Ta3  + Sb02Na  + 4HC1  = Sb2  S3  + 4NaCl  + 2H20. 

Le  soufre  doré  d’antimoine  n’est  pas  du  trisulfure  pur  ; il  est 
mélangé  de  pentasulfure  Sb2S3  formé  par  l’action  de  l’air  sur  le 
sulfantimonite  en  dissolution,  line  partie  du  sulfure  de  sodium 
étant  oxydée,  son  soufre  se  porte  alors  sur  le  sulfantimonite  qu’il 
transforme  en  sulfantimoniate,  d’où  les  acides  précipitent  le  pen- 
tasulfure. Mais  le  sens  général  de  la  réaction  n’en  est  pas  modifié 
et  l’avant-dernière  réaction  devient  : 

2SbS3Na  + 2HC1  = Sb2S5  + 2NaCl  + H2S . 

Les  propriétés  chimiques  du  sulfure  précipité  rouge  et  du  sul- 
fure cristallisé  sont  les  mêmes,  mais  le  premier  réagit  plus  facile- 
ment que  le  second. 

Le  sulfure  d’antimoine  se  dissout  dans  l’acide  chlorhydrique 
avec  dégagement  d’hydrogène  sulfuré;  la  dissolution  est  lente  à 
froid  avec  l’acide  concentré,  nulle  avec  l’acide  étendu.  A chaud, 
la  dissolution  est  plus  rapide  et  cette  réaction  sert  à préparer 
l’hydrogène  sulfuré  pur,  aussi  bien  que  le  trichlorure  d’antimoine. 
D après  M.  Berthelot,  l’acide  chlorhydrique  doit  avoir  une  con- 
centration correspondant  au  moins  à HCl  pour  6IPO.  Lorsque 
l’acide  s’appauvrit  par  suite  de  la  réaction,  il  se  produit  une  réac- 
tion inverse  qui  se  manifeste  par  l’apparition  du  sulfure  d’anti- 
moine orangé.  Mais  si  l’hydrogène  sulfuré  est  constamment  expulsé 
la  dissolution  peut  se  faire,  d après  M.  Lang,  avec  un  acide  de 
toute  concentration.  L’eau  bouillante  seule  peut  effectuer  la  trans- 
loimation lente  du  sulfure  d antimoine  en  oxyde  d’antimoine  et 

hydrogène  sulfuré  comme  l’ont  fait  voir  MM.  de  Clermont  et 
Frommel. 

S ulfan iimoxit.es . La  solution  de  sulfure  d’antimoine  dans  les 

sulfures  alcalins  renferme  les  sulfantimonites,  qu’on  obtient  aussi 
en  fondant  le  mélange  des  deux  sulfures  et  reprenant  par  l’eau. 
Ces  solutions  sont  très  avides  d’oxygène.  Elles  donnent  avec  les 
sels  métalliques  des  précipités  insolubles.  M.  Ditte  a décrit  trois 
sulfantimonites  de  potassium  cristallisés.  Le  métasulfantimonite 
SbS'K  a été  obtenu  en  cristaux  rouges  par  la  fusion  du  sulfure 
J.  — Chimie  minérale. 
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d’antimoine  avec  du  carbonate  de  potassium  et  du  soufre.  Le  p ara- 
suif  antimoni  te  SbaS8K4  forme  des  octaèdres  jaunes  et  le  sulfanti- 
monite  Sb4S7K2  + 3H20  des  prismes  rouges.  Ces  sels  se  produisent 
lorsqu’on  dissout  le  sulfure  orangé  dans  une  solution  de  sulfure 
de  potassium,  concentrée  pour  le  premier,  étendue  pour  le  second, 
puis  concentrant  dans  le  vide. 

La  nature  nous  offre  un  grand  nombre  de  sulfanlimonites  bien 
définis.  Les  uns  sont  des  orthosels  SbS^M2  ou  (SbS3)aM"3  ; tels  sont 
l’argyrilhrose  ou  sulfantimonite  d’argent,  la  boulangérite  (de 
plomb)  ; la  b'ournonite  (de  plomb  et  de  cuivre).  D’autres  consti- 
tuent des  parasulfantimonites ; tels  sont  : le  faKlerz  Sb2S5CuFe, 
le  federerz.  Sb2S5Pb2 . La  zinkénite  (SbS2)'2Pb,  la  berthiérite 
(SbS2)2Fe,  etc.,  sont  des  métasulfantimonites. 

551.  Pentasulfure  d’antimoine  Sb2S5.  — Il  se  produit 
lorsqu’on  précipite  une  solution  de  perchlorure  d’antimoine, 
additionnée  d’acide  tartrique,  par  l’hydrogène  sulfuré  ou  lors- 
qu’on décompose  les  sulfantimoniates  par  un  acide.  Il  est  con- 
tenu dans  le  soufre  doré  d’antimoine.  Il  ressemble  au  trisulfure 
précipité.  Calciné  à l’air,  il  brûle.  Chauffé  à l’abri  de  l’air,  il  se 
dédouble  en  soufre  et  trisulfure.  Il  se  comporte  comme  ce  der- 
nier à l’égard  des  acides  et  des  alcalis.  Il  s’en  distingue  par  sa 
facile  solubilité  dans  l’ammoniaque;  il  est  comme  lui  insoluble 
dans  le  carbonate  ammonique. 

Sulfantimoniates.  — Ce  sont  des  sels  bien  définis.  Ceux  des 
métaux  alcalins  sont  solubles  et  cristallisables.  On  les  obtient  en 
fondant  le  trisulfure  d’antimoine  avec  un  carbonate  alcalin  et  du 
soufre  ou  avec  un  polysulfure,  puis  reprenant  par  l’eau  ; ou  encore 
en  dissolvant  le  trisulfure  dans  un  pentasulfure. 

Le  sel  de  sodium , dit  sel  de  Schlippe  SbS4Naa  + 91I20  cristal- 
lise avec  une  grande  facilité.  On  le  prépare  aisément  en  faisant 
un  mélange  de  18  parties  de  trisulfure  d’antimoine  pulvérisé, 
de  3P,25  de  soufre,  16  parties  de  carbonate  de  sodium,  supposé 
anhydre,  et  13  parties  de  chaux.  On  agite  pendant  plusieurs 
jours  ce  mélange  avec  de  l’eau,  puis  on  évapore  la  solution  jaune. 
Il  s’en  sépare  de  très  beaux  cristaux  jaunes,  volumineux,  formés 
de  tétraèdres  réguliers.  Il  est  très  soluble;  ses  cristaux  se  colo- 
rent en  brun  à l’air,  en  absorbant  l’acide  carbonique. 

Le  suif  antimoniale  de  potassium  SbS4K2  -+-  4H20  s’obtient  de 
même;  il  est  en  cristaux  déliquescents.  Les  sels  de  baryum,  de 


TELLURURE  D’ANTIMOINE. 


643 


strontium,  de  calcium,  sont  solubles;  le  premier  est  cristallisé; 
le  sel  de  magnésium  est  déliquescent  et  incristallisable.  Les  sul- 
fantimoniates  métalliques  sont  insolubles  et  toujours  colorés. 

552.  Oxysulfure  d'antimoine  Sb2S20.  — On  rencontre  ce 
corps  dans  la  nature;  c’est  un  minéral  assez  rare,  X antimoine 
rouge , qui  se  présente  en  cristaux  déliés,  d’un  rouge  foncé,  appar- 
tenant au  type  clinorhombique. 

On  obtient  artificiellement  des  oxysulfures  de  composition 
variable  par  le  grillage  incomplet  du  sulfure  d’antimoine.  Le  pro- 
duit ainsi  obtenu  est  une  masse  fondue,  d’un  jaune  brunâtre,  dési- 
gné sous  le  nom  de  crocus  metallorum,  safran  d'antimoine , etc. 

On  a aussi  envisagé  le  soufre  doré  d’antimoine  comme  un 
oxysulfure,  ainsi  que  le  vermillon  d’antimoine  (action  du  thiosul- 
fate de  sodium  sur  le  chlorure  d’antimoine). 

SÉLÉNIURES  ET  TELLURURES  D’ ANTIMOINE. 

553.  Triséléniure  d’antimoine  Sb2Se3.  — Il  se  forme  avec 
incandescence  par  la  fusion  d’un  mélange  d’antimoine  et  de  sélé- 
nium. C’est  une  masse  cristalline,  d’un  gris  bleuâtre,  à éclat 
métallique.  On  l’obtient  par  voie  humide  en  faisant  agir  l’hydro- 
gène sélénié  sur  une  solution  de  trichlorure  d’antimoine.  C’est 
alors  une  poudre  amorphe  noire  (Berzelius). 

Pentaséléniure  Sb2Se8.  — Précipité  brun  produit  par  l’acide 
chlorhydrique  dans  la  solution  de  sélénantimoniate. 

Sélénantimoniates.  — Le  sélénantimoniate  de  sodium  SbSe4PSa3 
+ 9H20  est  isomorphe  avec  le  sulfantimoniate.  On  le  prépare  en 
fondant  un  mélange  de  6 parties  de  triséléniure  d’antimoine, 
3 parties  de  sélénium,  4 parties  de  carbonate  de  sodium  sec,  et  du 
charbon  de  bois  pulvérisé.  On  reprend  la  masse  fondue  par  l’eau 
bouillante,  à l’abri  de  l’air,  et  on  recouvre  la  solution  d’une  couche 
d’alcool.  Le  sélénantimoniate  se  dépose  alors  en  tétraèdres  oran- 
gés transparents. 

En  faisant  bouillir  le  sulfantimonite  de  sodium  avec  du  sélé- 
nium, filtrant  et  concentrant  dans  le  vide,  on  obtient  des  tétraè- 
dres jaunes  du  séléniosulfantimoniate  SbS3SeNa3  + 9II20. 

554.  Tellurure  d’antimoine.  — Les  tellurures  Sb3Tc2 
et  Sb2Te8  ont  été  obtenus  en  fondant  le  tellure  avec  l’antimoine 
dans  les  proportions  indiquées.  Le  premier  est  gris  d’acier;  le 
second,  blanc  d’étain  (Oppenheim). 
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PHOSPHURE  ET  ARSÈNIURE  D ANTIMOINE. 

555.  On  obtient  un  p/iosphure  d’antimoine  en  ajoutant  du 
phosphore  à l’antimoine  en  fusion.  C’est  un  composé  d'un  blanc 
d’étain,  qui  brûle  avec  une  flamme  verdâtre. 

En  mélangeant  les  solutions  de  phosphore  et  de  bromure 
d’antimoine  dans  le  sulfure  de  carbone,  il  se  sépare  du  phos- 
p/iure  SbP  sous  la  forme  d’une  poudre  rouge. 

L’antimoine  se  combine  aussi  par  fusion  à l’arsenic.  LVmse- 
niure  Sb2As3  constitue  un  minéral  assez  rare,  l’ allamonlite , qui  se 
présente  en  masses  mamelonnées  ou  amorphes,  d'un  aspect  métal- 
lique. 

CARACTÈRES  DES  COMBINAISONS  D’ANTIMOINE 
ET  SÉPARATION  DE  L’ANTIMOINE. 

556.  Action  des  combinaisons  d’antimoine  sur  l’éco- 
nomie. — Tous  les  composés  d’antimoine  sont  toxiques.  Le  moins 
actif  est  le  kermès  ou  sulfure  d’antimoine;  une  des  plus  énergi- 
ques est  l’émétique  ou  tartrate  double  de  stibyle  et  de  potassium. 
Ce  sel  détermine  une  irritation  des  voies  digestives  accompagnée 
de  vomissements  ; il  peut  être  mortel  à la  dose  de  20  centi- 
grammes ; mais  son  usage  fréquent  amène  la  tolérance.  Son 
emploi  en  médecine  comme  vomitif  est  fréquent,  soit  à doses 
isolées,  soit  dans  certains  cas  à doses  répétées. 

557.  Caractères  analytiques.  — Les  combinaisons  de 
l’antimoine  se  volatilisent  lorsqu’on  les  chauffe  au  chalumeau  sur 
un  charbon  dans  la  flamme  oxydante,  il  se  forme  un  enduit  jaune 
à chaud,  blanc  jaunâtre  à froid  où  l’on  peut  reconnaître  à la  loupe 
des  aiguilles  d’oxyde  d’antimoine.  Dans  la  flamme  de  réduction, 
avec  du  charbon,  il  y a formation  d’un  globule  d’antimoine  mé- 
tallique qui,  projeté  sur  une  feuille  de  papier,  s’éparpille  en  brû- 
lant. Il  y a en  outre  formation  du  même  enduit  blanc  en  même 
temps  que  la  flamme  se  colore  en  bleu  verdâtre. 

La  plupart  des  combinaisons  d’antimoine  sont  insolubles  dans 
l’eau,  solubles  dans  l’acide  chlorhydrique  concentré.  On  peut 
aussi  les  amener  en  dissolution  en  reprenant  par  l’eau  le  produit 
de  leur  fusion  avec  le  carbonate  de  potassium  et  le  salpêtre. 

Les  solutions  antimonieuses  acides  sont  décomposées  lors- 
qu’on les  étend  d’eau;  il  se  précipite  un  composé  basique.  La 
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précipitation  est  empêchée  par  l’acide  tartrique.  L’hydrogène 
sulfuré  y produit  un  précipité  orangé  de  sulfure  d’antimoine.  Si 
la  solution  est  alcaline,  il  faut  y ajouter  de  l’acide  chlorhydrique 
pour  que  cette  précipitation  ait  lieu.  Le  précipité  de  sulfure  d’an- 
timoine, bien  lavé,  est  difficilement  soluble  dans  l’ammoniaque, 
insoluble  dans  le  carbonate  ammonique,  ce  qui  permet  de  le 
séparer  du  sulfure  d'arsenic.  Il  est  très  facilement  soluble  dans 
le  sulfure  ammonique  et  se  sépare  ainsi  d’un  grand  nombre  de 
sulfures  métalliques.  Les  sulfures  qui  l’accompagnent  alors  sont 
ceux  d’arsenic  et  d’étain.  La  séparation  du  sulfure  d’arsenic  se 
fait  par  le  carbonate  ammonique.  Quant  à l’étain  on  peut  le  sé- 
parer en  chauffant  le  mélange  des  sulfures  avec  de  l’acide 
chlorhydrique  et  du  chlorate  de  potassium  jusqu’à  dissolution 
complète  et  expulsion  de  l’excès  de  chlore,  puis  précipitant  l’étain 
ainsi  que  l’antimoine  par  une  lame  de  zinc  pur.  L'étain  précipité 
se  dissout  facilement  dans  l’acide  chlorhydrique,  l’antimoine,  au 
contraire,  y est  insoluble.  On  peut  encore  précipiter  l’antimoine 
de  sa  dissolution  par  le  fer  pur;  l’étain  reste  dissous  (Tookey, 
Classen).  Beaucoup  d’autres  méthodes  peuvent  être  employées, 
mais  le  cadre  de  notre  ouvrage  nous  force  de  nous  borner  à 
ces  indications  sommaires. 

Les  combinaisons  oxygénées  de  l’antimoine  fournissent  de 
l’hydrogène  antimonié  lorsqu’on  les  introduit  dans  l’appareil  de 
Marsh.  Le  gaz  dégagé  fournit  un  anneau  noir  fixe,  lorsqu’il  tra- 
verse le  tube  de  dégagement  chauffé  au  rouge,  ou  des  taches 
noires,  si  on  l’enflamme  et  si  on  écrase  la  flamme  avec  un  corps 
froid.  Dirigé  à travers  une  solution  d’azotate  d’argent,  il  donne 
un  précipité  noir  d’antimoniure  d’argent,  sans  qu’il  entre  d’anti- 
moine en  dissolution.  Quant  aux  caractères  des  taches  et  des 
anneaux  d’antimoine,  nous  en  avons  parlé  à l’occasion  de  l’ar- 
senic (p.  017). 

558.  Dosage  de  l’antimoine.  — On  dose  généralement 
l'antimoine  à l’état  de  sulfure  ou  de  tétroxyde. 

Le  premier,  séparé  des  autres  sulfures  et  convenablement 
lavé,  est  séché  à 100°  et  pesé,  puis  on  en  introduit  une  partie 
déterminée  dans  une  nacelle  de  platine  qu’on  introduit  dans  un 
tube  de  verre  et  qu’on  chauffe  dans  un  courant  de  gaz  carbonique, 
de  manière  à volatiliser  le  soufre  qui  accompagne  très  souvent  le 
sulfure,  ou  à décomposer  le  pentasulfure  si  c’est  celui-ci  qui 
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constitue  le  précipité.  Le  résidu  est  du  sulfure  d’antimoine  pur. 
On  peut  aussi  traiter  le  sulfure  par  l’acide  azotique  dans  un  petit 
creuset,  évaporer  le  liquide  au  bain-marie  et  calciner  légèrement 
le  résidu  sec.  Dans  ce  cas  c’est  du  tétroxyde  que  l’on  pèse. 

On  peut  encore  doser  l’antimoine  à l’état  métallique.  Pour  cela, 
on  soumet  la  solution  acide,  très  étendue,  à l’électrolyse  dans  une 
capsule  de  platine  tarée,  formant  l’électrode  négative,  l’électrode 
positive  en  platine  ou  en  charbon  de  cornue  plongeant  dans  la 
solution,  sans  toucher  le  platine.  L’antimoine  forme  sur  le  pla- 
tine un  dépôt  adhérent  qu’on  lave  à l’eau  et  que  l'on  sèche. 
L'augmentation  de  poids  du  creuset  indique  le  poids  de  l’anti- 
moine. 

BORE.  — B o —il. 

559.  État  naturel.  — Le  bore  libre  a été  découvert  par  Gay- 
Lussac  et  Thénard  en  1808,  et  peu  après  par  H.  Davy.  Lavoisier 
avait  prévu  que  l’acide  borique  ou  boracique  renfermait  un  élé- 
ment particulier  combiné  à l’oxygène.  L’acide  borique  lui-même 
avait  été  retiré  du  borax  en  1702,  par  Homberg,  qui  lui  avait 
donné  le  nom  de  sel  sédatif  qu’on  lui  a conservé  longtemps  en  y 
ajoutant  le  nom  de  Homberg,  et  Baron  reconnut  plus  tard, 
en  1747,  que  le  borax  est  une  combinaison  de  ce  sel  sédatif  avec 
la  soude. 

La  nature  nous  offre  le  bore,  soit  à l’état  d’acide  borique  libre, 
soit  à l’état  de  borates.  Les  principaux  de  ceux-ci  sont  le  borax 
ou  borate  de  sodium,  le  borate  de  calcium  ou  borocaleite  et  celui 
de  magnésium  ou  boracite. 

560.  Préparation  et  propriétés.  — Le  bore  s’obtient  en 
réduisant  l’anhydride  borique  par  certains  métaux.  Suivant  les 
circonstances,  on  obtient  du  bore  amorphe  ou  du  bore  cristallisé. 

Bore  amorphe.  — Gay-Lussac  et  Thénard  préparaient  le  bore 
en  réduisant  l’anhydride  borique  dans  un  tube  de  fer  par  le 
potassium 

2Bo203  -f  K3  = 3 Bo02Iv  + Bo . 

On  y arrive  plus  facilement  en  projetant  dans  un  creuset  de  fer 
un  mélange  de  100  parties  d’acide  borique  fondu  et  pulvérisé,  et 
de  60  grammes  de  sodium  coupé  en  morceaux,  recouvrant 
immédiatement  le  mélange  avec  50  grammes  de  chlorure  de 
sodium  fondu  et  couvrant  le  creuset.  La  réaction,  qui  est  vive, 
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étant  terminée,  on  coule  la  masse  fondue  dans  de  l’eau  addi- 
tionnée d’acide  chlorhydrique.  Le  chlorure  et  le  borate  de  sodium 
se  dissolvent,  tandis  que  le  bore  reste  sous  la  forme  d’une  poudre 
verdâtre.  On  le  lave,  puis  on  le  sèche  à la  température  ordinaire; 
à chaud,  il  brûlerait  à l’air  comme  de  l’amadou.  Séché  à chaud 
dans  le  vide  ou  dans  un  courant  d’hydrogène,  il  constitue  une 
poudre  brune,  beaucoup  plus  stable  à l’air  (II.  Deville  et  Wœhler). 

C’est  là  le  bore  amorphe.  On  l’obtient  encore  en  chauffant 
l’anhydride  borique  avec  la  quantité  de  magnésium  en  poudre 
nécessaire  pour  lui  enlever  exactement  tout  l’oxygène  (F.  Jones). 

Bo203  + 3Mg  — 3MgO  -h  Bo2. 

Le  bore  amorphe  brûle  à 300°  en  répandant  une  vive  lumière 
et  en  dégageant  158cal,600  pour  1 atome  de  bore,  lorsqu’il  n’a 
pas  été  chauffé  dans  le  vide.  Dans  ce  cas,  la  chaleur  dégagée  est 
beaucoup  moins  forte  (Troost  et  Hautefeuille).  Chauffé  à l’abri 
de  l’air,  il  est  infusible  au  rouge  blanc.  Sa  fusion  peut  être  déter- 
minée par  le  courant  de  600  couples  Bunsen. 

Il  est  facilement  oxydé  par  l’acide  azotique. 

Il  décompose  l’eau  au  rouge,  ainsi  que  l’hydrogène  sulfuré  et 
brûle  dans  la  vapeur  de  soufre  en  donnant  du  sulfure  de  bore.  Il 
enlève  de  même  l'oxygène  aux  oxydes  métalliques  et  le  soufre  à 
beaucoup  de  sulfures  ainsi  que  le  chlore  aux  chlorures.  Il  brûle 
dans  le  chlore  (104cal,0)  et  dans  la  vapeur  de  brome,  mais  ne 
s’unit  pas  à l’iode. 

Un  des  faits  les  plus  saillants  dans  l’histoire  du  bore  est  son 
affinité  pour  l’azote.  Il  brûle  dans  ce  gaz  au  rouge  sombre,  avec 
dégagement  de  chaleur  et  de  lumière,  en  donnant  de  l’azoture  de 
bore.  Sa  combustion  dans  le  bioxyde  d’azote  est  très  brillante  et 
donne  de  l’azoture  de  bore  et  de  l’anhydride  borique  (H.  Deville 
et  Wœhler)  : 

3AzO  + 5Bo  = Bo203  -f  3BoAz. 

Bore  cristallisé.  — Il  a été  découvert  en  1856  par  H.  Deville 
et  Wœhler,  et  s’obtient  lorsqu’on  réduit  l’anhydride  borique  par 
un  métal  susceptible  de  dissoudre  le  bore  quand  il  est  fondu  et 
en  excès.  Le  métal  qu’ils  ont  employé  est  l’aluminium.  Dans  un 
creuset  de  charbon  de  cornue,  protégé  par  un  second  creuset  très 
réfractaire  composé  d’argile  et  de  plombagine,  on  chauffe 
10  grammes  d’anhydride  borique  avec  8 grammes  d’aluminium 


648 


BOUE. 


ni  polils  lingots.  La  température  doit  être  maintenue  plusieurs 
heures  au  degré  de  fusion  du  nickel.  On  laisse  alors  refroidir 
lentement  et  on  brise  le  creuset.  A la  partie  supérieure  de  celui-ci 
se  trouve  du  borate  d’aluminium  fondu  et  au-dessous  une  masse 


caverneuse  métallique  formée  d’aluminium,  de  lamelles  hexago- 
nales d’un  jaune  d’or  et  de  cristaux  implantés  dans  la  masse  :^les 
uns  jaunes  ou  bruns,  les  autres  noirs.  Les  lamelles  jaunes  qu’on 
avait  d’abord  envisagées  comme  constituant  une  variété  graphi- 
t.oïcle  du  bore  sont  un  borure  cl  aluminium  APBo\ 

Les  en  s taux  jaunes  ou  bruns,  qui  sont  des  octaèdres  quadra- 
tiques, ont  la  réfringence  et  la  dureté  du  diamant.  Ils  renferment 
des  quantités  variables  de  carbone  et  d’aluminium.  Enfin  les 
cristaux  noirs,  très  brillants,  renferment  également  du  carbone 
et  leur  transparence  est  d’autant  plus  parfaite  qu’ils  en  contien- 
nent davantage,  d où  Deville  et  Wœhler  ont  conclu  que  ces  cris- 
taux renferment  le  carbone  à l’état  de  diamant. 


En  réduisant  l’anhydride  borique  par  l’aluminium  dans  un 
creuset  en  terre  réfractaire,  en  l’absence  du  carbone,  M.  Hampe 
a obtenu,  indépendamment  des  lamelles  jaunes  de  borure  d’alu- 
minium, des  cristaux  noirs  très  brillants,  du  type  clinorhombique, 
renfermant  17  pour  100  d’aluminium  et  répondant  à la  compo- 
sition AIBo12.  En  opérant  dans  un  creuset  de  charbon,  M.  Hampe 
a obtenu  des  octaèdres  quadratiques  jaunes  ou  bruns  renfermant 
C2APBo48,  soit  2CBoG  + 3AlBo12.  M.  Joly  a constaté  que  les  cris- 
taux noirs  de  AIBo12  ne  se  forment  pas  à des  températures  très 
élevées.  Les  cristaux  jaunes  sont  alors  mélangés  de  cristaux 
noirs,  plus  petits,  à éclat  métallique  et  très  durs,  qui  sont  un 
borure  de  carbone  CBoG.  Ils  sont  sans  doute  identiques  avec  les 
cristaux  noirs  de  H.  Deville  et  Wœhler. 

On  voit  donc  que  le  bore  cristallisé  n’est  jamais  du  bore  pur. 

Les  cristaux  AIBo12  ont  pour  densité  2,618.  Celle  du  borure  de 
carbone  est  2,547.  Ils  ont  tous  deux  une  dureté  et  un  éclat  qui 
se  rapprochent  de  ceux  du  diamant. 

Ces  produits  sont  tous  infusibles  à toutes  les  températures  de 
nos  fourneaux. 

Les  uns  et  les  autres  ne  brûlent  dans  l’oxygène  qu’à  une  tem- 
pérature très  élevée  et  incomplètement  à cause  de  la  couche 
d’anhydride  borique  qui  les  recouvre.  L’acide  azotique  ainsi  que 
l’acide  chlorhydrique  et  la  soude  bouillante  sont  sans  action  ; 
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l'eau  régale  ne  les  attaque  qu'à  la  longue.  On  se  base  là-dessus 
pour  les  isoler  de  l’excès  d’aluminium.  Fondus  avec  de  Ja  soude, 
ils  se  dissolvent  avec  dégagement  d’hydrogène  et  formation  de 
borate  et  d’aluminiate  de  sodium.  Le  bisulfate  de  potassium  et  les 

(carbonates  alcalins  en  fusion  les  dissolvent  également. 

561.  Poids  atomique.  — Il  a été  déduit  avec  le  plus  de 
certitude  des  analyses,  faites  par  Deville,  du  chlorure  et  du  bro- 
mure de  bore.  Ces  analyses  ont  conduit  aux  nombres  11,05  et 
10,94,  moyenne  11.  C’est  le  nombre  encore  admis,  quoiqu'il  se 
rapporte  aux  anciens  poids  atomiques  du  chlore  et  du  brome, 
35,5  et  80.  La  chaleur  spécifique  du  bore,  qui  faisait  exception  à la 
loi  de  Dulong  et  Petit,  est  d’accord  avec  cette  loi  quand  on  l’observe 
à 700°  (44). 

BORURE  D HYDROGÈNE.  — BoH3. 

562.  Le  gaz  qui  se  dégage  lorsqu’on  traite  par  l'eau  le  produit 
de  la  fusion  du  bore  amorphe  avec  le  potassium  possède  une  odeur 
particulière  que  Davy  avait  attribuée  à du  borure  d’hydrogène. 
Lorsqu’on  fond  au  rouge  blanc  de  l’anhydride  borique  avec  de 
la  limaille  de  fer  et  qu’on  traite  le  produit  par  l’acide  chlorhydri- 
que, on  produit  le  même  gaz  et  l’hydrogène  dégagé  brûle  avec 
une  ilamme  bordée  de  vert.  Après  avoir  pensé  que  ce  gaz  ren- 
ferme du  bore,  Gmelin  a pourtant  attribué  ses  propriétés  à di- 
verses impuretés.  L’existence  d’un  hydrure  de  bore,  mise  en  doute 
depuis,  a été  récemment  démontrée  par  M.  Fr.  Jones.  Pour  le 
préparer  on  traite  par  l’acide  chlorhydrique  le  borure  de  magné- 
sium impur  qu’on  obtient  en  chauffant  l’anhydride  borique  avec 
la  quantité  de  magnésium  indiquée  par  l’équation  : 

Bo203  + CMg  = 3MgO  — f-  Mg3Bo2. 

Le  borure  de  magnésium  renferme,  en  outre,  de  l’azoture  de 
bore,  du  bore  et  du  magnésium  libre  et  le  gaz  qu’il  fournit  est 
toujours  accompagné  d’hydrogène.  Ce  gaz  est  doué  d’une  odeur 
très  désagréable,  caractéristique,  qui  détermine  des  maux  de  tête. 
Il  brûle  avec  une  belle  flamme  verte  ; si  l’on  écrase  celle-ci  avec 
un  corps  froid,  on  obtient  une  tache  brune  de  bore.  Il  est  un 
peu  soluble  dans  l’eau  et  sa  solution  est  stable.  La  chaleur  le 
décompose.  Dirigé  dans  une  solution  d’azotate  d’argent,  il  y 
produit  un  précipité  noir  très  peu  abondant,  sans  doute  à cause 
de  la  mise  en  liberté  d’acide  azotique;  ce  précipité  renferme  du 
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bore  et  de  l’argent  et  est  décomposé  par  l’eau  bouillante  avec 
dégagement  de  bortire  d’hydrogène.  Son  analyse,  qui  n’a  pu 
être  qu  approximative,  conduit  cependant  à des  nombres  assez 
voisins  de  BoIP.  Cette  analyse  a été  faite  en  brûlant  le  gaz  par 
de  l’oxyde  de  cuivre  (Jones  et  Taylor). 

La  formule  BoIP  est  justifiée  par  celle  du  fluorure  de  bore  et 
par  celle  du  boréthyle  Bo(C3IP)3. 

BORE  ET  ÉLÉMENTS  HALOGÈNES. 

Le  bore  ne  forme  avec  les  halogènes  que  des  combinaisons 
triatomiques.  L'iodure  n’a  pas  été  obtenu. 


CHLORURE  DE  BORE.  — BoCl3. 

D.  vap.  — 58,55  (obs.  = 58,7  ; Deville  et  Woehler). 

563.  Le  bore  amorphe  brûle  spontanément  dans  le  chlore  avec 
production  de  lumière  et  de  chaleur  (Berzelius).  Il  se  produit  éga- 
lement du  chlorure  de  bore  lorsqu’on  fait  agir  le  gaz  acide  chlor- 
hydrique sec  sur  le  bore  amorphe. 

Pour  préparer  le  chlorure  de  bore,  on  chauffe  au  rouge  vif 
dans  un  courant  de  chlore  un  mélange  intime  d’anhydride  bo- 
rique et  de  charbon  de  bois  placé  dans  un  tube  de  porcelaine. 

Les  gaz  et  vapeurs  sont  dirigés  à travers  un  tube  à condensation 
entouré  d’un  mélange  réfrigérant  (Dumas). 

Bo203  + 3C  + 3C12  = 2BoCl3  + 3CO. 

On  obtient  encore  le  chlorure  de  bore  en  chauffant  à 150°  pen- 
dant quelques  jours  de  l’anhydride  borique  avec  deux  fois  son 
poids  de  perchlorure  de  phosphore,  en  tubes  scellés.  Ces  tubes  ne 
doivent  ensuite  être  ouverts  qu 'après  avoir  été  fortement  refroidis. 
On  distille  en  chauffant  d’abord  à 100°,  puis  à une  température 
beaucoup  plus  élevée.  Le  contenu  des  tubes  est  une  masse  blan- 
che ne  contenant  que  peu  de  chlorure  de  bore  libre.  C’est  un 
oxychlorure,  sans  doute  BoOCl  qui  se  dédouble  à 100°  et  au 
delà  en  anhydride  borique  et  chlorure  de  bore  : 

3BoOCl  = BoCl3  Bo203. 

La  réaction  inverse  a en  effet  été  réalisée  en  chauffant  à 150°  en 
tubes  scellés  l’anhydride  borique  avec  du  chlorure  de  bore,  il 
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se  forme,  une  masse  gélatineuse  qui  se  comporte  comme  le  corps 
ci-dessus  (Gustavson). 

Le  chlorure  de  bore  est  un  liquide  incolore,  de  1,35  de  den- 
sité à 17°.  Il  bout  à 18°, 23  (Régnault).  S’il  renferme  du  chlore 
libre,  on  enlève  celui-ci  par  le  mercure.  Il  fume  à l’air  et  est  dé- 
composé par  l’eau  en  acides  borique  et  chlorhydrique.  Il  paraît 
former  un  hydrate  solide  avec  une  petite  quantité  d’eau  (Dumas). 

Le  sodium  est  sans  action  sur  le  chlorure  de  bore  jusqu’à  150°; 
la  poudre  de  zinc  jusque  vers  200°.  Chauffé  à 120°  avec  de 
l’anhydride  sulfurique,  le  chlorure  de  bore  donne  du  chlorure  de 
sulfuryle  et  de  l’anhydride  borique  (Gustavson). 

3S03  -h2BoCl3  — 3S02Cl2  -h  Bo203. 

Il  forme  avec  l’oxychlorure  de  phosphore  une  combinaison 
cristallisée  BoCP.  POC13,  fusible  à 73°.  Il  absorbe  le  gaz  ammo- 
niac sec  en  donnant  une  poudre  cristalline  blanche  sublimable, 
qui  a pour  composition  BoCl3,3AzII3.  L’eau  la  décompose  en  sel 
ammoniac  et  borate  d’ammonium. 

BROMURE  DE  BORE.  — BoBr3. 

D.  vnp.  = 125,1  ; obs.  = 12G,8  (Deville  et  Wœliler). 

564.  C’est  un  liquide  incolore,  fumant  fortement  à l’air,  de  2,69 
de  densité  et  bouillant  à 90°, 5 (Wœliler  et  Deville).  On  l’obtient, 
comme  le  chlorure  de  bore,  en  dirigeant  des  vapeurs  de  brome 
sur  un  mélange  chauffé  au  rouge  d’anhydride  borique  et  de 
charbon,  puis  rectifiant  le  produit  sur  du  mercure  pour  enlever 
le  brome  libre.  Ses  réactions  sont  celles  du  chlorure  de  hore. 

FLUORURE  DE  BORE.  — BoFF. 

Dens.  = 34,0;  obs.  = 34,2  (J.  Davy). 

565.  Ce  gaz  a été  découvert  en  1808  par  Gay-Lussac  et  Thé- 
nard, qui  l’avaient  obtenu  en  portant  au  rouge  blanc,  dans  un 
canon  de  fusil,  un  mélange  d’anhydride  borique  (1  partie)  et  de 
fluorure  de  calcium  (2  parties)  : 

4Bo203  + 3CaFl2  — 2BoFl3  + 3(Bo02)2Ca. 

On  le  prépare  beaucoup  plus  facilement  en  chauffant  dans  un 
ballon  le  même  mélange  avec  12  parties  d’acide  sulfurique  con- 
centré (J.  Davy).  On  recueille  le  gaz  sur  le  mercure. 

Le  fluorure  de  bore  est  un  gaz  incolore,  répandant  à l’air  lui- 
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mille  d épaisses  fumées  blanches;  son  odeur  esl  excessivement 
sullocante.  Il  possède  une  extrême  avidité  pour  l’eau  et  enlève  les 
éléments  de  l'eau  à certaines  matières  organiques,  le  papier  par 
exemple,  qu’il  charbonne  comme  le  fait  l’acide  sulfurique.  Il  n’est 
pas  en  général  décomposé  par  les  métaux.  Le  potassium  et  le 
sodium  chauffés  dans  le  fluorure  de  bore  y brûlent  avec  éclat  en 
donnant  des  fluoborates,  BoFPNa. 

Dirigé  à travers  une  flamme,  il  la  colore  en  vert.  Le  fluorure 
de  bore,  mélangé  de  son  volume  de  gaz  ammoniac,  s’y  combine 
en  donnant  un  corps  blanc  sublimable,  BoFPAzII3,  qui  peut  encore 
absorber  un  volume  ou  deux  volumes  de  gaz  ammoniac  et  donne 
les  combinaisons  liquides  BoFl3.2AzH3  et  BoFl3.3AzH3,  qui  per- 
dent cet  excès  d’ammoniaque  par  la  chaleur  (J.  Davy).  ? 

566.  Hydrate  de  fluorure  de  bore.  — L’eau  absorbe 
800  fois  son  volume  de  fluorure  de  bore  (1057  fois  à 0°  d’après 
M.  Basarow),  avec  élévation  de  température.  Le  liquide  produit 
est  oléagineux,  fumant,  aussi  caustique  que  l’acide  sulfurique. 
Lorsqu’on  le  distille  dans  une  cornue  de  platine,  il  perd  d’abord 
du  fluorure  de  bore  cà  140°.  A 160-170°,  il  passe  un  liquide  épais, 
fumant  fortement  à 1 air,  de  1,777  de  densité.  Ce  qui  passe  en- 
suite, devient  de  plus  en  plus  fluide  et  moins  dense.  Le  liquide 
qui  distille  à 200°  fume  à peine  à l’air  et  a pour  densité  1,580. 
On  admettait  que  ce  dernier  liquide  constitue  un  composé  défini. 
Ycicide  fluoxiy  borique  Bo02H,3HFl  ou  Bo203,6FlH.  Mais  cette 
composition  n’est  qu’accidentelle  et  cet  acide  ne  doit  être  envi- 
sagé que  comme  une  dissolution  d’acide  borique  dans  l’acide 
lluoborique.  Les  fluoxy borates  sont  des  mélanges  de  fluorures  et 
de  boiates  ; ils  se  dédoublent  par  la  cristallisation  et  leur  solution 
donne  avec  l’azotate  d’argent  un  précipité  de  borate  (Basarow). 

567.  Acide  fluoborique  ou  borofluorliydrique  BoFPH  ou 
BoFF.HFl.  — Lorsque  le  fluorure  de  bore  est  en  contact  avec 
une  plus  grande  quantité  d’eau,  le  quart  du  bore  qu’il  renferme 
est  séparé  à 1 état  d acide  borique,  les  trois  autres  quarts  s unis- 
sent à l’acide  lluorhydrique  mis  en  même  temps  en  liberté  et 
restent  dissous  à l’état  d’acide  borofluorliydrique  : 

4BoFl3  H-  3H20  — Bo(OIl);)  -f-  3BoFl4H. 

On  obtient  le  même  acide  en  saturant  une  solution  d’acide 
fluorhydrique  par  de  l’acide  borique  (Berzelius).  Cette  solution 
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laisse  par  l’évaporation  l’hydrate  précédent,  qui  représente  donc 
une  solution  d’acide  borique  dans  l’acide  fïnorhydrique  ou  dans 
l'acide  fluoborique  (Basarow). 

L’acide  fluoborique  est  un  acide  énergique;  il  dissout  le  zinc 
avec  dégagement  d’hydrogène.  Son  sel  de  potassium  BoFPK  est 
neutre  au  tournesol.  C’est  un  précipité  gélatineux  transparent, 
formant  après  dessiccation  une  poudre  blanche  peu  soluble  dans 
l’eau.  La  plupart  des  autres  lluoborates  sont  très  solubles  dans 
l’eau  et  cristallisent  bien.  Calcinés,  ils  perdent  du  fluorure  de  bore 
et  laissent  un  résidu  de  fluorure  métallique. 

On  peut  obtenir  les  fluoborates  alcalins  en  dissolvant  l’acide 
borique  dans  les  fluorures  acides.  Cette  réaction  offre  cette  par- 
ticularité remarquable  que  la  solution  primitivement  très  acide 
devient  au  contraire  alcaline  (Zeise)  ; l’équation  suivante  rend 
compte  de  ce  fait: 

2NaFL2H  + Bo03H;!  = BoFPNa  + NaOH  + 2 H20. 

ANHYDRIDE  BORIQUE  Bo203  et  ACIDE  BORIQUE.  — Bo(OH)3. 

568.  Anhydride  borique.  — C’est  la  seule  combinaison  du 
bore  avec  l’oxygène.  Elle  résulte  de  la  combustion  du  bore  et  se 
prépare  toujours  parla  calcination  de  l’acide  borique 

2Bo(OH)3  = Bo203  + 3H20. 

Il  fond  au  rouge  sombre  en  une  masse  gommeuse  qui  se  laisse 
étirer  en  fils  et  qui  par  le  refroidissement  se  prend  en  une  masse 
vitreuse,  incolore,  cassante,  de  1,83  de  densité.  Il  est  hygrosco- 
pique  et  perd  peu  à peu  sa  transparence  à l’air,  en  se  recouvrant 
d’une  couche  d’acide  borique. 

Si  on  traite  l’anhydride  borique  pulvérisé  par  son  poids  d’eau, 
il  augmente  de  volume  et  la  température  produite  est  suffisante 
pour  volatiliser  l’eau  non  combinée  (1  moléc.  Bo20;!  en  se  combi- 
nant à 3IPO  dégage  12cat,600;  A.  Ditte). 

L’anhydride  borique  se  volatilise  lentement  au  rouge  vif;  à la 
température  des  fours  à porcelaine,  il  se  volatilise  en  totalité.  Il 
dissout  au  rouge  la  plupart  des  oxydes  métalliques  et  donne  ainsi 
des  masses  vitreuses  présentant  des  couleurs  caractéristiques  ; 
c’est  ce  qui  fait  employer  l’anhydride  borique  ou  plutôt  le  borax 
pour  les  essais  au  chalumeau.  Les  oxydes  dissous  dans  l’anhy- 
dride borique  restent  souvent,  après  l’évaporation  de  celui-ci,  dans 
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un  four  à porcelaine  sous  forme  cristallisée.  Ainsi  l’alumine,  qui 
est  infusible  à celte  température,  mais  qui  est  soluble  dans  l’acide 
borique  tondu,  s’obtient  en  cristaux  identiques  avec  le  corindon 
naturel.  Ebelmen  a reproduit  ainsi  beaucoup  d’espèces  naturelles 
cristallisées. 

L’anhydride  borique  décompose  les  sulfates  au  rouge  en  raison 
de  sa  fixité. 

569.  Acide  borique  130(011)*.  — L’acide  borique,  autrefois 
sel  sédatif  de  Homberg,  se  rencontre  dans  la  nature  à l'état  de 
liberté  ou  sous  forme  de  sels.  Le  borate  de  sodium,  borax  ou 
tnikal,  se  trouve  sur  les  bords  de  certains  lacs  salés  de  l’Inde, 
du  Tliibet,  de  Ceylan,  du  Pérou,  etc.  Il  existe  également,  mais  en 
très  petites  quantités,  dans  beaucoup  d’eaux  minérales,  surtout 
dans  les  eaux  sulfureuses  des  Pyrénées,  principalement  à Luchon. 
Les  eaux  de  Vichy,  Royat,  etc.,  en  contiennent  aussi.  Le  borate 
de  magnésium  (ou  chloroborate)  est  le  minéral  connu  sous  le  nom 
de  boiacite.  Enfin  le  borate  de  calcium  (hayésine^j , le  silicoborate 
(datholite  d’Arendal)  sont  d’autres  borates  naturels.  Celui  de  cal- 
cium, très  abondant  au  Pérou,  près  d’Iquique  et  en  Californie, 
où  il  se  rencontre  en  rognons  volumineux,  est  aujourd’hui  un 
minerai  d’acide  borique  très  exploité. 

L’acide  borique  se  rencontre  à l’état  de  borate  de  magnésium 
dans  les  eaux  mères  des  salines  du  Midi. 

L’acide  borique  libre  se  rencontre  quelquefois  en  écailles  bril- 
lantes (. sassoline ) dans  les  cratères  des  volcans.  Il  existe  plus 
abondamment  en  dissolution  dans  de  petits  lacs  de  Toscane  (la- 
goni)  naturels  ou  artificiels,  où  il  est  amené  par  les  jets  de  vapeur 
d’eau  sortant  du  sol  par  de  nombreuses  fissures  et  nommées  saf- 
fioni.  L’importance  de  ces  sources,  très  abondantes  dans  la  vallée 
circulaire  qui  entoure  les  monts  de  Castel-Nuovo,  a été  reconnue 
en  1776  par  Hœfer  et  Mascagny  ; mais  leur  exploitation  régulière 
ne  remonte  qu  a 1825.  Elle  a ete  surtout  prospère  entre  les  mains 
de  Larderel,  ingénieur  français,  en  1827,  qui  la  rendit  profitable 
en  utilisant  la  chaleur  même  des  suffioni. 

Pour  obtenir  l’acide  borique,  on  entoure  les  suffioni  d’une  ma- 
çonnerie grossière  et  l’on  fait  arriver  dans  les  bassins  ainsi  formés 
de  l’eau  froide  des  lagoni  naturels,  dans  laquelle  se  condense 
l’acide  borique  amené  par  la  vapeur  d’eau.  De  ce  premier  lagone 
l’eau  s’écoule  successivement  dans  d’autres  lagoni  situés  plus 
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bas,  ou  elle  continue  à s’enrichir  en  acide  borique.  Ces  J agoni  ont 
de  10  à 20  mètres  de  diamètre  et  sont  distants  les  uns  des  autres 
de  50  à 200  mètres.  L’eau  froide  qu’on  y amène  pénètre  par  mo- 
ment dans  les  fissures,  mais  en  est  bientôt  rejetée,  chargée  d’acide 
boiique,  par  les  jets  de  vapeur  dont  la  température  est  de  92  à 
99°.  On  la  laisse  séjourner  pendant  vingt-quatre  heures  dans 
< liaque  lagone.  finalement,  on  amène  l’eau  dans. des  bassins  U C 
où  elle  s’éclaircit,  puis  on  la  concentre  dans  des  bacs  de  plomb 
D,  D,  D chauffés  par  la  vapeur  de  suffioni  trop  peu  importants 
pour  être  exploités.  La  concentration  est  poussée  ainsi  jusqu’à 
10°  Bu,  et  la  température  ne  doit  pas  dépasser  50  à 60°,  sans  quoi 
il  y aurait  perte  d acide  borique,  entraîné  par  la  vapeur  d’eau. 
L acide  borique  cristallise  alors,  mais  il  renferme  18  à 24  p.  100 

d’impuretés;  il  n’en  est  pas  moins  propre  à la  fabrication  du 
borax. 

La  production  annuelle  de  ces  suffioni  naturels  était  autrefois  de 
460,000  kilogrammes.  La  création  de  suffioni  artificiels  obtenus 
par  forage  a porté  cette  production  à 2 millions  de  kilogrammes. 

I oui  pur ifier  1 acide  borique  brut  on  le  transforme  en  borate 
sodique  ou  borax,  en  le  dissolvant  dans  du  carbonate  de  sodium, 
on  purifie  ce  sel  par  cristallisation  puis  on  le  redissout  dans  2p.  5 
d eau  bouillante;  on  précipite  la  solution  par  l’acide  chlorhy- 
drique et  on  lave  le  produit  à l’eau  froide. 

I oui  obtenu  1 acide  borique  à 1 aide  des  borates  calciques  na- 
turels, très  abondants  au  Chili,  au  Pérou  et  en  Californie,  On 
dissout  le  minerai  dans  l’acide  chlorhydrique  chaud  ; l’acide  bo- 
rique se  dépose  par  le  refroidissement  et  est  purifié  par  cristalli- 
sation dans  l’eau  chaude. 


Origine  de  l’acide  borique.  — Wœhler  et  Deville  ont  attribué 
l’origine  de  l’acide  borique  naturel  et  des  borates  à la  décompo- 
sition de  1 azoture  de  bore  par  l’eau,  réaction  qui  donne  naissance 
a de  1 acide  borique  et  à de  l’ammoniaque. 

Dans  le  fait  on  rencontre  toujours  des  sels  ammoniacaux  à côté 
de  l’acide  borique,  et  M.  Warrington  a même  trouvé  de  l’azo- 
turc  de  bore  non  décomposé  dans  l’acide  borique  aussi  bien  que 
dans  le  sel  ammoniac  rencontrés  dans  le  cratère  de  file  Vulcano. 

Une  autre  origine  possible  est  le  sulfure  de  bore,  que  l’eau  dé- 
compose en  acide  borique  et  hydrogène  sulfuré;  les  gaz  des 
suffioni  renferment  en  effet  de  l’hydrogène  sulfuré.  C’est  à cette 
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réaction  que  Dumas  a attribué  l’origine  des  eaux  sulfureuses  des 
Pyrénées  qui  toutes  renferment  de  l’acide  borique.  Comme  elles 
renferment  aussi  quelquefois  de  l’ammoniaque,  celle-ci  provient 
peut-être  de  l’azoture  de  bore. 

570.  Propriétés.  — L’acide  borique  se  présente  en  lamelles 
brillantes,  translucides,  appartenant  au  type  anorthique.  Il  a pour 
densité  1,4347  à 15°.  Il  est  beaucoup  plus  soluble  dans  l’eau 
chaude  que  dans  l’eau  froide,  ainsi  que  le  montre  le  tableau  sui- 
vant, qui  indique  les  quantités  d’acide  borique  et,  par  suite, 
d’anhydride  borique  qui  se  dissolvent  dans  1 litre  d’eau. 


Température. 

Bo203. 

Bo(0H)3. 

0° 

lier,0 

19sr,5 

O 

O 

22  ,5 

40  ,0 

40° 

39  ,5 

70  ,0 

00 

O 

O 

95  ,0 

168  ,2 

O 

CM 

O 

-rH 

164  ,5 

291  ,2 

Si  l’on  distille  une  solution  d’acide  borique,  celui-ci  passe  avec 
la  vapeur  d’eau,  c’est  ce  qui  explique  sa  présence  dans  les  suffioni. 

L’acide  borique  est  un  acide  faible.  Sa  solution  froide  colore  le 
tournesol  en  rouge  vineux  ; saturée  à chaud,  elle  le  colore  en 
rouge  pelure  d’oignon.  Une  de  ses  réactions  caractéristiques  est 
de  colorer  le  papier  de  cureuma  en  rouge  brun,  à la  manière  des 
alcalis  et  la  coloration  s’accentue  par  la  dessiccation.  Cette  colora- 
tion se  produit  même  en  présence  de  l’acide  chlorhydrique,  ce 
qui  le  distingue  des  alcalis.  La  coloration  brune  due  à l’acide 
borique  passe  au  bleu,  puis  au  gris  sale  par  les  alcalis. 

L’acide  borique  est  soluble  dans  l’alcool  et  cette  solution  brûle 
avec  une  flamme  bordée  de  vert.  Le  spectre  de  cette  flamme, 
qu’on  obtient  aussi  en  introduisant  de  l’anhydride  borique  dans  la 
flamme  obscure  d’un  bec  Bunsen,  est  composé  de  plusieurs  raies 
plus  ou  moins  lumineuses  ; les  plus  caractéristiques  sont  situées, 
l’une  entre  le  vert  et  le  jaune,  deux  autres  dans  le  vert  (Lecoq  de 
Boisbaudran). 

Les  borates  ne  donnent  pas  avec  le  curcuma  la  réaction  de 
l’acide  borique,  mais  on  observe  celle-ci  si  l’on  dissout  le  borate 
dans  l’acide  chlorhydrique.  De  même,  les  borates  ne  colorent  pas 
en  vert  la  flamme  de  l’alcool,  coloration  qui  est  due  sans  doute  à 
la  production  d’un  éther  borique. 

I.  — Chimie  minérale. 


42 
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L acide  borique  est  déplacé  de  scs  sels  par  les  acides  minéraux 
forts.  D un  autre  côté  l’acide  borique  déplace  les  acides  volatils  à 
une  température  élevée  en  raison  de  sa  fixité. 

Acide  métaborique  BoO(OH).  — Il  se  produit  lorsqu’on 
chauffe  1 acide  orthoborique  à 100°.  C’est  une  poudre  blanche  qui 
se  volatilise  lentement  à cette  température  (Schaffgotsch). 

On  a décrit  divers  acides  polyboriques , par  exemple  V acide 
tétraborique  Bo405(OH)2  ou  2Bo203.IP0  qui  se  forme  à 160°;  mais 
ces  hydrates  ne  paraissent  être  que  des  mélanges  d’acide  méta- 
borique et  d’anhydride. 

571.  Borates.  — L’acide  orthoborique  est  tribasique,  mais 
on  ne  connaît  guère  que  l’orthoborate  de  magnésium  (Bo03)2Mg3 
qui  appartienne  aux  orthosels.  Les  borates  les  mieux  définis  sont 
les  métciborates  tels  que  ceux  de  potassium,  de  sodium,  de  baryum, 
de  calcium  Bob^M7  et  (Bo02)2M//,  et  les  tétraborates  parmi  lesquels 
nous  citerons  le  borax  (anhydre)  Bo407Na2  ; la  borocalcite  Bo407Ca\ 
le  boronatrocalcite  (Bo407)2Na2Ca.  Mais  on  connaît  en  outre  des 
borates  encore  plus  complexes  et  c’est  là  un  trait  saillant  de 
l’acide  borique.  11  a une  tendance  très  marquée  à fournir  des  mo- 
lécules complexes  avec  élimination  d’eau,  ce  qui  ne  peut  s’expli- 
quer qu’en  admettant  que  plusieurs  atomes  de  bore  sont  réunis 
deux  à deux  par  1 atome  d’oxygène,  formant  une  chaîne  dans 
laquelle  les  termes  extrêmes  ne  jouissent  plus  que  de  2 atomi- 
cités et  les  termes  intermédiaires  seulement  une.  C’est  ce  qu’ex- 
priment les  groupements  suivants  pour  les  acides  tétraboriques  : 

///  ///  ///  /// 

(OH)2  — Bo  — O — Bo  — O — Bo  — O — Bo  = (OH)2 

OH  OH 

W W ///  /// 

O = Bo  — O — Bo  — O — Bo  — O — Bo  — O 

I I 

OH  OH 

La  plupart  des  tétraborates,  ceux  de  sodium,  d’ammonium,  de 
calcium,  sont  dimétalliques;  mais  comme  ils  ne  perdent  toute  leur 
eau  qu’à  200  ou  300°,  il  faut  admettre  qu'une  partie  de  cette  eau 
fait  partie  du  sel  qui  est  donc  un  tétraborate  acide.  Le  borax  par 
exemple  Bo407Na2-H  10H2O  peut  être  envisagé  comme  renfermant 
Bo40°H4Na2 -t-  8IPO  ou  Bo402(Ori)4(ONa)2-h8IPO  ; le  tétraborate 
de  calcium  peut  de  même  s’écrire  Bo403(0H)4(02Ca). 
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On  a aussi  envisagé  les  polyborates  comme  formés  par  un  mé- 
taborate  uni  à de  l’anhydride  ou  à de  l'acide  borique  ; le  borax 
devient  ainsi  2Bo02Na  + Bo203.  Comme  il  dérive  de  2 molécules 
d’anhydride  borique,  il  était  nommé  autrefois  et  l’est  encore  quel- 
quefois aujourd’hui,  biborate  de  soude  2Bo203.Na20. 

Les  borates  cristallisent  presque  toujours  avec  de  l’eau  de  cris- 
tallisation. Sauf  les  sels  alcalins,  ils  sont  très  peu  solubles  ou  in- 
solubles dans  l’eau.  Us  se  dissolvent  dans  les  acides  minéraux  qui 
mettent  l’acide  borique  en  liberté.  On  peut  alors  caractériser 
celui-ci  par  le  curcuma  ou  par  la  couleur  verte  communiquée  à la 
flamme  de  l’alcool,  ou  mieux  de  l’hydrogène.  Il  faut  pour  établir 
ce  caractère,  traiter  l’acide  borique  par  l’acide  sulfurique  con- 
centré, ajouter  de  l’alcool  et  enflammer  celui-ci;  ou  bien,  appro- 
cher de  la  flamme  de  l’hydrogène,  brûlant  à l’extrémité  d’un  tube 
de  platine,  une  petite  quantité  du  mélange  de  borate  et  d’acide 
sulfurique  (Dieulafait).  On  observe  encore  la  couleur  verte  de  la 
flamme  en  introduisant  dans  la  boucle  d’un  fil  de  platine,  comme 
cela  se  fait  pour  les  essais  au  chalumeau,  le  borate  mélangé  de 
bisulfate  de  potassium,  et  de  porter  le  mélange  dans  la  flamme 
obscure  d’un  bec  de  Bunsen. 

Chauffés  avec  du  fluorure  de  calcium  et  de  l’acide  sulfurique 
concentré,  les  borates  fournissent  du  fluorure  de  bore. 

572.  Autres  combinaisons  de  l’acide  borique.  — Comme 
les  anhydrides  azoteux,  arsénieux,  antimonieux,  l’anhydride  bo- 
rique peut  fonctionner  comme  oxyde  électro-positif,  donnant  des 
combinaisons  dans  lesquelles  l’hydrogène  d’un  acide  est  remplacé 
par  le  radical  boryle  (BoO)',  oumême  parle  bore  triatomique. 

Si  l’on  dissout  l’anhydride  borique  dans  l’acide  sulfurique 
fumant,  on  obtient  des  cristaux  lamelleux  renfermant  S207II(Bo0) 
qui,  chauffés,  fondent  en  perdant  SO3  (Schultz-Sellack). 

On  obtient  un  'phosphate  de  bore  POBo"  en  dissolvant  l’acide 
borique  dans  un  excès  d’acide  phosphorique  concentré,  éva- 
porant à sec,  et  enlevant  l’excès  d’acide  phosphorique  par  l’eau. 
C’est  une  masse  terreuse  infusible,  insoluble  dans  les  acides, 
soluble  dans  les  alcalis. 

L’acide  borique  se  dissout  dans  le  tartrate  acide  de  potassium 
et  donne  un  émétique  de  bore  ou  émétique  soluble  dont  la  consti- 
tution est  semblable  à celle  de  l’émétique  ordinaire.  C’est  un 
tartrate  de  potassium  et  de  boryle. 
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573.  Dosage  de  l’acide  borique.  — Ce  dosage  est  un  de 
ceux  qui  offrent  le  plus  d incertitude.  11  a lieu  généralement  pur 
voie  indirecte  ou  en  décomposant  le  borate  à analyser,  pesé  sec, 
par  l’acide  fluorhydrique  pur,  reprenant  le  résidu  par  de  l’acide 
sulfurique  et  dosant  les  différents  oxydes  dissous  par  l’acide  sul- 
furique. L’anhydride  borique  est  donné  par  différence.  Le  cadre 
de  notre  traité  ne  nous  permet  pas  d’entrer  à l'égard  de  ce  do- 
sage dans  les  détails  minutieux  qu’exigerait  sa  description. 

SULFURE  DE  BORE.  — Bo2S3. 

574.  Ce  corps  a d abord  été  obtenu  par  Berzelius  en  chauffant 
le  bore  dans  la  vapeur  de  soufre.  On  l’obtient  à l’état  cristallin 
en  chauffant  au  rouge  un  mélange  d’anhydride  borique  et  de 
charbon  dans  la  vapeur  de  sulfure  de  carbone  (Fremy).  C’est  une 
masse  vitreuse  ou  un  amas  de  filaments  soyeux.  Il  ne  parait  pas 
être  plus  volatil  que  l’anhydride  borique  à moins  qu’on  ne  le 
chauffe  dans  un  courant  d’hydrogène  sulfuré.  Il  est  immédiate- 
ment décomposé  par  l’eau  d’après  l’équation  : 

Bo2S3  + 6H20  = 2Bo(OH)3  + 3H2S. 

AZOTURE  DE  BORE.  — BoAz. 

575.  Le  bore  se  combine,  comme  on  l’a  vu,  avec  l’azote  au  rouge. 
Balmain  l’a  obtenu  en  chauffant  l’anhydride  borique  avec  le  cya- 
nure mercurique  : 

Bo203  -h  Hg(CAz)2  = 2BoAz  + CO  + CO2  + Hg. 

On  l’obtient  plus  facilement  en  calcinant  un  mélange  intime  de 
borax  desséché  et  de  sel  ammoniac  (Wœliler)  : 

Bo407Na2  + 2AzH4Cl  = 2Bo  Az  + 2NaCl  H-  Bo203  -f-  4II20. 

On  reprend  la  masse  par  l’acide  chlorhydrique  étendu,  puis  par 
l’eau  bouillante,  et  enfin  par  l’acide  fluorhydrique,  pour  éliminer 
l’acide  borique  que  renferme  toujours  le  produit  brut. 

L’azoture  de  bore  est  une  poudre  blanche,  légère,  douce  au 
toucher.  Introduit  dans  une  flamme,  il  répand  une  lumière  bril- 
lante, d’un  blanc  verdâtre.  Chauffé  au  rouge  dans  un  courant  de 
vapeur  d’eau,  il  se  décompose  en  ammoniaque  et  acide  borique. 

BoAz  + 3H20  = AzH3  -f-  Bo(OH)3. 
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L'acide  fluorhydrique  le  dissout  lentement  en  donnant  du  fluo- 
borate  d’ammonium 

BoAz  + 4F1H  = BoFPAzIP4. 

GÉNÉRALITÉS  SUR  LES  MÉTALLOÏDES 
TRI-  ET  PENTATOMIQUES. 

576.  Les  métalloïdes  qui  composent  ce  groupe  sont  V azote,  le 
phosphore , Y arsenic,  Y antimoine  auxquels  on  pourrait  joindre  le 
bismuth  si  le  caractère  plus  nettement  basique  de  son  oxyde  ne 
le  rapprochait  davantage  des  métaux. 

Ces  métalloïdes  sont  caractérisés  par  leurs  combinaisons  hydro- 
génées dont  la  molécule  renferme  3 atomes  d’hydrogène.  Le  carac- 
tère éminemment  basique  de  l’ammoniaque  ne  se  retrouve  que 
très  peu  prononcé  pour  l’hydrogène  phosphoré,  nul  pour  les  com- 
binaisons hydrogénées  de  l’arsenic  et  de  l’antimoine.  Le  bismuth 
ne  donne  pas  d’hydrure.  L’affinité  de  l’hydrogène,  pour  ces  métal- 
loïdes va,  comme  pour  les  autres  groupes,  en  diminuant  à mesure 
que  le  poids  atomique  augmente.  On  a en  effet  pour  les  chaleurs 
de  combinaison  : 


Az.H3  P. II3  As. H3  Sb.H3 

— f-  i 2cal,2  + 1 1 cal,6  — 36cal,7  ? 

L’affinité  pour  le  chlore  suit  à peu  près  un  ordre  inverse 

Az.Cl3  P.  CI 3 As. Cl3  Sb.Cl3 

— 38,1  (liq.)  +75,8  +69,4  +91,4  (solide). 

Outre  ces  trichlorures,  il  existe,  mais  seulement  pour  le  phos- 
phore et  pour  l’antimoine,  des  pentachlorures  et  l’on  a : 

PCI3. Cl2  SbCl3.Cl2 

+ 32cal,0  (solide)  ? 

Enfin,  pour  les  composés  oxygénés  l’affinité,  rapportée  à la  com- 
binaison d’un  seul  atome  d’azote,  est  exprimée  par  les  nombres  : 


^ [Az2.03  P2. 03 

Composé  gazeux. . — llcal,l  ? 

solide.  ? ? 

dissous..  — 4cal,2  +125oal,0 


As2. 03 


? 

+ 77cal,3 
73cal,5 


Sb2.03] 

9 

+ 84cal,0 
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1 r 

2 [Az1 2.08  1)2.Ob  As2. 05  Sb2.Os] 

Composé  solide. . . — 0cal,6  -4- 181  g + m9™i,7  _|_H4caij4 

dissous..  +14  ,3  +202  ,7  112  ,7  — 

Si  ces  divers  oxydes  offrent  les  mêmes  relations  de  composi- 
tion, il  n’en  est  pas  de  même  des  acides  correspondants.  L’acide 
azotique,  si  l’on  n’envisage  que  les  sels  normaux,  est  monobasique, 
ainsi  qui  I acide  azoteux.  Les  acides  du  phosphore  et  de  1 arsenic 
sont  au  contraire  polyatomiques  et  polybasiques,  sauf  les  anhy- 
drides 'meta.  Les  oxydes  de  l’antimoine  ne  fournissent  que  des 
acides  faibles. 

Quant  aux  propriétés  physiques  des  métalloïdes  eux-mêmes, 
elles  suivent  la  même  progression  que  dans  les  autres  séries  : 


AZOTE. 

PHOSPHORE. 

ARSENIC. 

ANTIMOINE. 

État  physique 

Gaz 

incolore. 

Solide 

jaune. 

Gris 

métallique. 

Aspect 

métallique. 

Poids  atomique 

14 

31 

75 

120 

Densité  de  vapeur  (1). . . . 

14 

62 

150 

? 

Densité  à l’état  solide . . . . 

0,866  (?) 

1,84 

5,64 

6,6 

Point  de  fusion 

. —203° 

44°2 

vers  400° 

425° 

Ébullition 

. —193° 

290° 

rouge 

sombre. 

volaLil 
au  blanc 

dans  l’hy- 
drogène. 

Quant  au  bore  que  nous  avons  étudié  à la  suite  des  métalloïdes 
de  la  famille  de  l'azote,  il  s’en  distingue  par  un  grand  nombre  de 
points.  Il  ne  forme  pas  de  combinaisons  pentatomiques  et  malgré 
son  poids  atomique  faible  (11,0)  il  est  tout  à fait  réfractaire  à 
l’action  de  la  chaleur.  Son  affinité  pour  le  chlore  (Bo.CP  = 108oal,5) 
et  pour  l’oxygène  (JBo2.03  = + 159,9)  est  de  beaucoup  supérieure 
à celles  que  manifestent  les  métalloïdes  ci-dessus  pour  le  même 
degré  de  combinaison.  L’acide  borique  se  distingue  en  outre  par 
la  tendance  qu’il  manifeste  à former  des  polyborates.  En  un  mot, 
il  ne  se  rattache  à la  famille  de  l’azote  que  par  sa  triatomicité,  et 
il  n’est  pas  surprenant  qu’on  ait  cherché  à le  rattacher  au  silicium, 
en  raison  de  ses  propriétés  physiques  et  de  la  complication  molé- 
culaire de  beaucoup  de  ses  sels. 

(1)  Tandis  que  la  molécule  d’azote  renferme  deux  atomes,  celles  de  l’arsenic  et  du 

phosphore  en  renferment  quatre. 
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CARBONE.  —C=  11,97. 

577.  État  naturel.  — Le  carbone  est  un  des  éléments  les  plus 
répandus  dans  la  nature,  libre  ou  combiné.  Libre,  il  constitue  le 
diamant , qui  est  sa  variété  la  plus  pure  et  la  plus  rare  ; le  gra- 
phite, qu’on  rencontre  en  masses  beaucoup  plus  considérables  ; 
X anthracite,  qui  est  du  carbone  beaucoup  plus  impur.  Les  com- 
bustibles minéraux,  houille,  lignite,  etc.,  sont  du  carbone  uni  à 
des  combinaisons  complexes,  car  ils  renferment  en  outre  de  l’oxy- 
gène, de  l’hydrogène,  de  l’azote.  Combiné  à l’oxygène  il  se  ren- 
contre à l’état  d’anhydride  carbonique  qui,  comme  on  l’a  vu,  est 
un  des  principes  constants  de  l’air  et  dont  les  sels  constituent  des 
roches  et  des  minéraux  importants  (carbonates  de  calcium,  de 
baryum,  de  zinc,  de  fer,  etc.).  Combiné  à l’hydrogène,  il  forme  le 
gaz  des  marais,  ou  grisou,  le  pétrole,  etc.  Toutes  les  matières 
organiques  sont  des  combinaisons  du  carbone  et  abandonnent 
généralement  celui-ci  lorsqu’elles  sont  détruites  par  la  chaleur  à 
l’abri  de  l’air,  donnant  ainsi  les  diverses  variétés  de  charbon. 
Celui-ci  est  pur  lorsque  la  substance  détruite  est  exempte  de 
matières  minérales.  La  destruction  lente  des  végétaux  met  aussi 
à nu  le  charbon  qu’ils  renferment,  retenant  une  quantité  plus  ou 
moins  considérable  de  leurs  autres  éléments  constitutifs;  c’est 
ainsi  que  se  forment  successivement  la  tourbe,  le  lignite,  la 
bouille  dont  l’origine  végétale  est  accusée  par  sa  structure  intime 
ou  par  les  empreintes  qui  s'aperçoivent  à leur  surface.  C’est  à une 
espèce  de  fermentation,  dite  tourbeuse , qu’on  a attribué  ce  mode 
de  transformation  (van  Tieghem). 

578.  Différentes  variétés  de  carbone.  — Il  faut  distinguer 
plusieurs  variétés  de  cai'bone.  Cet  élément  est  dimorphe;  le  dia- 
mant est  cristallisé  dans  le  système  cubique  ; le  graphite  dans  le 
système  hexagonal.  Quant  au  carbone  amorphe,  il  est  loin  d’offrir 
toujours  les  mêmes  caractères  physiques,  ni  le  même  degré  de 
pureté.  Le  noir  de  fumée,  le  charbon  de  bois,  le  coke,  le  charbon 
de  gaz,  le  charbon  d’os,  etc.,  diffèrent  les  uns  des  autres  par  leur 
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couleur,  leur  éclat,  leur  dureté,  leur  densité,  leurs  conductibilités 
électrique  et  calorifique,  leur  chaleur  spécifique. 

La  chaleur  spécifique  des  différentes  variétés  de  carbone,  ob- 
servée a la  température  ordinaire,  s’écarte  considérablement  de  la 
loi  de  Dulong’  et  Petit  : 


Diamanl 

Graphite 

Charbon  de  bois 


Chaleur 

spécifique 

0,147 

0,202 

0,241 


Chaleur 

atomique. 

1,764 

2,424 

2,892  (V.  Régnault) 


U.  R.  Weber  a montré  que,  comme  pour  le  bore,  la  chaleur 
spécifique  du  carbone  s’accroît  beaucoup  avec  la  température- 
celle  du  diamant  devient  0,279  à 200”  et  0,467  à 600”.  Ce  dernier 
résultat,  aussi  obtenu  avec  les  autres  variétés  de  carbone,  conduit 
a la  chaleur  atomique  S, 6,  qui  ne  s’écarte  pas  beaucoup  du 
nombre  moyen.  La  chaleur  tend  d’ailleurs  à une  valeur  limite  au 
delà  de  600"  et  cette  valeur  vérifie  alors  la  loi  plus  exactement. 

La  densité  des  différentes  variétés  de  carbone  présente  des 
écarts  considérables,  comme  le  montre  le  tableau  suivant  : 


Diamanl 

Charbon  de  gaz. 

Graphite 

Charbon  de  sacre 

Anthracite 

Charbon  de  bois.  , 


3.0  à 3,63 
2,35 

2.1  à 2,24 
1,57 

1,34  à 1,46 
0,3  à 0,5 


Pour  le  charbon  de  bois,  cette  densité  n’est  qu’apparente  en 
raison  de  l’air  emprisonné  dansées  pores  et  le  charbon  pulvérisé 
est  beaucoup  plus  dense  que  le  charbon  en  morceaux  ; la  tritu- 
ration augmente  beaucoup  cette  densité;  aussi  la  densité  du  char- 
bon de  bourdaine,  qui  est  égale  à 0,296,  devient  1 ,327  après  quatre 
heures  de  trituration. 

Les  différentes  variétés  de  carbone  offrent  aussi  une  conducti- 
bilité très  inégale  pour  la  chaleur  et  l’électricité.  Celles  qui  sont 
mauvais  conducteurs  acquièrent  cette  propriété  lorsqu’on  les  porte 
à une  température  élevée. 

Le  carbone,  sous  toutes  ses  formes,  est  insoluble  dans  l’eau  et 
dans  tous  les  autres  liquides  neutres.  Il  est  infusible  et  fixe  aux 
plus  hautes  températures  de  nos  fourneaux.  Despretz  a pourtant 
pu  constater  son  ramollissement  et  sa  volatilité  à l’aide  d’une  pile 
de  500  éléments. 
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579.  Diamant.  — Le  diamant  avait  été  envisagé  dans  l’anti- 
quité comme  une  variété  très  pure  de  cristal  de  roche,  jusqu’à  ce 
que  JBergmann  fit  voir  en  1777  qu’il  ne  renferme  pas  de  silice  et,  sa 
combustibilité  ayant  été  démontrée,  il  l’envisagea  comme  une 
résine  fossile.  La  combustibilité  du  diamant  avait  été  prévue  par 
Newton,  en  raison  de  sa  grande  réfrangibilité.  Elle  fut  mise  en 
évidence  en  1694  par  Averami  et  Targioni  à la  demande  de 
Cosme  III,  duc  de  Toscane;  chauffés  dans  de  l’air,  à l’aide  des 
rayons  solaires  concentrés  par  une  lentille,  les  diamants  soumis 
à l’expérience  se  consumèrent.  Seulement  on  fut  disposé  à envi- 
sager leur  disparition  plutôt  comme  une  volatilisation  que  comme 
une  combustion.  Après  plusieurs  expériences  entreprises  en  1773 
par  Lavoisier,  avec  Macquer,  Cadet,  Brisson  et  Baumé,  il  fut 
reconnu  que  le  diamant  est  réellement  combustible  et  Lavoisier 
montra  que  le  produit  de  la  combustion  est  de  l’air  fixe  ou  acide 
carbonique.  Enfin,  H.  Davy  établit  en  1814  que  c’est  là  le  seul 
produit  de  la  combustion  et  qu’il  n’y  a pas  formation  d’eau. 
Toutes  les  expériences  entreprises  depuis  ont  abouti  à la  même 
conclusion. 

Le  diamant  se  rencontre  principalement  dans  l’Inde,  Bornéo, 
le  Brésil,  l’Oural,  la  Californie  et  le  Cap,  disséminé  en  petite 
quantité  dans  les  sables  d’alluvion  provenant  de  la  désagrégation 
des  roches  quartzeuses.  Les  mines  les  plus  anciennes,  aujourd’hui 
épuisées,  sont  celles  de  Golconde  dans  le  royaume  de  Dekhan 
(Indoustan).  Dans  les  temps  modernes,  c’est  surtout  au  Brésil  que 
l’on  a rencontré  les  champs  de  diamants  les  plus  productifs.  Une 
part^p  d’entre  eux  ont  été  abandonnés  depuis  la  découverte  des 
gisements  abondants  du  cap  de  Bonne-Espérance  en  1867. 

Propriétés.  — Le  diamant  brut  se  présente  le  plus  souvent  en 
petites  masses  arrondies  et  translucides  généralement  recou- 
vertes d’une  croûte  terreuse  brunâtre.  Débarrassés  de  cette 
couche,  les  échantillons  les  plus  purs  sont  parfaitement  limpides 
et  incolores;  d’autres  présentent  des  teintes  variables  jaunes, 
brunes  ou  mouchetées.  Il  en  est  des  roses,  des  bleus,  des  verts 
et  des  noirs. 

Le  diamant  est  le  plus  dur  de  tous  les  corps  ; sa  densité  est 
égale  à 3,5.  Il  appartient  au  système  régulier  et  les  cristaux 
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présentent  fréquemment  des  faces  et  des  arêtes  arrondies.  Les 
formes  les  plus  fréquentes  (fig.  149)  sont  l’octaèdre,  et  le  dodé- 
caèdre rhomboïde]  ; le  clivage  est  parallèle  aux  faces  de  l’octaèdre. 
Les  faces  des  cristaux  offrent  des  reflets  caractéristiques  dus  à la 
grande  réfringence  et  au  pouvoir  dispersif  dont  est  doué  le  dia- 
mant. On  augmente  cet  éclat  par  la  taille  qui  multiplie  les  facettes 
et  les  dispose  de  manière  à faire  subir  plusieurs  fois  la  réflexion 
totale  aux  rayons  lumineux. 


Le  diamant  est  mauvais  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l’élec- 
tricité. Chauffé  à l’abri  de  l’air,  il  supporte  une  température  très 
élevée  sans  subir  d’altération.  Mais  porté  à la  liante  température 
produite  par  l’arc  voltaïque,  il  se  boursoufle,  perd  sa  transpa- 
rence et  se  transforme  en  une  espèce  de  coke.  En  même  temps 
que  sa  densité  s'abaisse  à 2,7,  il  devient  bon  conducteur  de 
l’électricité. 


Le  diamant  ne  brûle  que  difficilement  au  rouge  dans  l’oxy- 
gène, au  rouge  vif  dans  l’air.  Il  laisse  0,0o  à 0,2  p.  100  de 
cendres  formées  de  silice  et  d’oxyde  ferrique,  et  présentant  sous 
le  microscope  une  structure  cellulaire  qui  a fait  penser  que  le 
diamant  possède  une  origine  végétale. 

Taille  du  diamant.  — Pour  taillerie  diamant  on  utilise  d'abord 
le  clivage,  puis  on  l’use  et  on  le  polit  sur  une  table  d’acier  à 
rotation  très  rapide,  recouverte  de  poussière  de  diamant  humectée 
d’huile.  Cette  poussière  de  diamant,  ou  égrisée,  est  obtenue  à l’aide 
des  fragments  provenant  du  premier  dégrossissement  ou  à l'aide 
de  diamants  qu’on  ne  peut  tailler  ( diamant  de  nature  ou  carboni- 
que), et  qui  sont  souvent  formés  de  masses  sphéroïdales  amor- 
phes et  opaques  [diamant  de  bord). 

Il  y- a deux  sortes  de  taille,  la  taille  en  rose,  pour  les  diamants 
de  faible  épaisseur  et  la  taille  en  brillant.  La  taille  en  rose  pré- 
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sente  une  pyramide  surbaissée  à facettes  latérales  triangulaires 
et  à large  base  qui  n'est  jamais  à jour,  mais  s’applique  sur  la 
monture  (fig.  150).  La  taille  en  brillant,  beaucoup  plus  recherchée, 


Fig.  150. 


Fig.  151. 


présente  à sa  partie  supérieure  une  face  assez  large,  ou  table, 
entourée  de  facettes  triangulaires  et  en  losange,  la  partie  infé- 
rieure est  une  pyramide  garnie  de  facettes;  les  brillants  sont 
montés  à jour  (fig.  151). 

La  valeur  des  diamants  est  extrêmement  variable  et  dépend  de 
leur  limpidité,  de  leurs  dimensions  et  de  leur  taille.  Les  diamants 
bruts  qui  sont  colorés  ou  tachés  et  qui  servent  à préparer  l’égrisée 
valent  de  30  à 36  francs  le  karat  (1);  les  diamants  susceptibles 
d’être  taillés  valent  48  francs  le  karat  lorsqu’ils  ne  dépassent  pas 
ce  poids  ; leur  valeur  augmente  proportionnellement  au  carré  de 
leur  poids.  Quant  aux  diamants  taillés,  leur  prix  est  beaucoup 
plus  élevé  et  peut  atteindre  228  francs  pour  un  brillant  de  un 
karat. 

Voici  les  diamants  les  plus  célèbres: 

Celui  du  Radjah  de  Mattan,  à Bornéo,  qui  pèse  300  karats. 

Le  Grand-Mogol  pesant  279  karats  et  estimé  11  millions  (il 
pesait  793  karats  avant  d’être  taillé). 

L 'Orloff,  pesant  195  karats,  appartenant  à la  couronne  de 
Russie. 

Le  Régent , provenant  des  mines  de  Golconde,  ne  pèse  que 
137  karats,  mais  est  remarquable  par  sa  beauté  ; il  est  estimé 
8 millions.  A l’état  brut,  il  pesait  460  karats  et  sa  taille  a exigé 


(I)  C’est  le  poids  de  convention  adopté  pour  le  diamant.  Un  karat  équivaut  à 0^,7055. 
Ce  mot  vient  de  xepàxiov  qui  signifie  le  fruit  du  caroubier,  dont  les  graines,  de  poids 
assez  constant,  servaient  d’unité  pour  les  matières  précieuses. 
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2 ims;  11  fail  Partie  tics  diamants  de  la  couronne  de 
L Etoile  du  sud,  diamant  brésilien,  pesant  125  karats  et 
nanl  à un  radjah  indien. 


France. 

apparie- 


Le  Koh-i-noor,  pesant  106  karats  et  appartenant  à l’Angleterre 

Usages.  — Outre  son  emploi  dans  la  joaillerie,  le  diamant 
en  raison  de  sa  dureté,  est  employé  à divers  usages,  tels  que 
pivots  pour  l’horlogerie  de  précision,  outils  pour  percer  et  graver 
les  pierres  dures,  pour  couper  le  verre.  Pour  ce  dernier  usage 
on  choisit  des  éclats  de  diamant  ou  des  diamants  bruts  offrant 
des  arêtes  courbes  qui  pénètrent  comme  un  coin  dans  le  verre- 
celui-ci  se  sépare  alors  très  facilement  dans  la  direction  de  là 
fente  produite;  une  arête  aiguë  ne  produirait  qu’une  gravure, 
mais  ne  faciliterait  pas  la  rupture. 

Le  diamant  noir,  qui  est  plus  dur  que  le  diamant  transparent, 
est  employé  pour  travailler  des  roches  dures,  telles  que  le 
porphyre,  pour  le  forage  des  roches.  On  en  a fait  un  grand  usage 
dans  le  percement  du  tunnel  du  Mont-Cenis. 

580.  Graphite.  — Cette  variété  parfaitement  caractérisée  de 
carbone,  qu’on  nomme  aussi  plombagine , se  rencontre  en  amas 
isolés  dans  les  terrains  primitifs  (granité,  gneiss,  schistes  cris- 
tallins). Il  existe  à 1 état  grenu,  comme  à Borowdale  dans  le 
Cumberland,  à Marinsky  dans  la  Sibérie  orientale  et  à Passau  en 
Bavière,  ou  bien  à l’état  folié  et  cristallin  comme  dans  l’Inde  et  à 
Ceylan.  Le  gisement  de  Borowdale  est  épuisé  et  ce  sont  les  mines 
sibénennes  et  celles  de  la  Sonora  en  Californie  qui  fournissent 
aujourd’hui  la  majeure  partie  du  graphite  et  surtout  le  plus 
beau.  Pour  la  France,  ce  n est  guère  que  dans  le  département  des 
Hautes-Alpes  qu’on  l’ait  rencontré,  mais  son  exploitation  n’y  a 
pas  été  continuée. 

On  obtient  le  graphite  artificiellement  par  dissolution  de  car- 
bone dans  la  fonte  en  fusion.  La  fonte  est  un  carbure  de  fer 
répondant  à peu  près  à la  formule  CFe4;  en  fusion  elle  peut 
dissoudre  une  plus  grande  quantité  de  carbone  qui  s’en  sépare 
par  le  refroidissement  lent  en  lamelles  hexagonales,  appartenant 
au  type  rhomboédrique  ; on  les  met  en  liberté  en  dissolvant  le  fer 
dans  un  acide.  La  fonte  grise  est  de  la  fonte  parsemée  de  lamelles 
de  graphite.  H.  Deville  a aussi  obtenu  le  graphite  en  dirigeant 
des  vapeurs  de  chlorure  de  carbone  sur  de  la  fonte  portée  au 
rouge.  Il  se  forme  du  chlorure  ferrique  qui  se  volatilise  et  du 
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tcarbone  qui  se  dissout  d'abord  dans  la  fonte  et  s’en  sépare 
ensuite  sous  forme  cristalline  à mesure  que  le  fer  se  volatilise  à 
l’état  de  chlorure. 

Certaines  météorites  renferment  du  graphite,  qui  est  identique 
avec  celui  de  la  fonte  (Berthelot). 

Propriétés.  — Le  graphite  est  d’un  gris  noir,  opaque,  gras  au 
toucher,  tachant  les  doigts  et  le  papier  en  raison  du  peu  d'adhé- 
rence de  ses  particules.  Il  se  distingue  encore  du  diamant  par  sa 
conductibilité  pour  la  chaleur  et  pour  l’électricité.  Il  est,  comme 
le  diamant,  d’une  combustion  difficile.  Sa  densité  varie  entre  2,1 
et  2,4.  Le  graphite  naturel  n’est  jamais  du  carbone  tout  à fait  pur 
et  il  laisse  après  sa  combustion  2 à 5 p.  100  de  cendres  ferrugi- 
neuses et  siliceuses  ; il  renferme  en  outre  une  petite  quantité 
d’hydrogène. 

Le  graphite  diffère  des  autres  modifications  du  carbone  par  la 
manière  dont  il  se  comporte  à l’égard  des  agents  oxydants  éner- 
giques. Lorsqu’on  traite,  comme  l'a  fait  M.  Brodie,  du  charbon 
de  sucre  ou  du  noir  de  fumée  par  un  mélange  d’acide  azotique 
fumant  et  d’acide  sulfurique,  il  se  produit  une  substance  acide 
noire,  soluble  dans  les  acides  concentrés,  dans  l’eau  et  dans  les 
alcalis,  insoluble  dans  les  solutions  salines  ou  acides.  Le  graphite, 
par  contre,  prend  une  couleur  pourprée  et  se  désagrège. 

Le  produit  formé  renferme,  outre  le  carbone,  de  l'oxygène  et 
les  éléments  de  l’acide  sulfurique.  Chauffé,  il  se  boursoufle  en 
augmentant  plusieurs  fois  de  volume  et  se  transforme  en  une 
masse  floconneuse  légère  qui  est  du  graphite  très  divisé.  On  peut 
aussi  effectuer  cette  purification  en  traitant  le  graphite  pulvérisé 
par  1/10  de  son  poids  de  chlorate  de  potassium  et  4 parties 
d’acide  sulfurique;  quand  il  ne  se  dégage  plus  de  gaz  chlorés,  on 
verse  le  tout  dans  l'eau.  Le  produit  de  transformation  est  alors 
séché  et  calciné.  Si  l’on  veut  en  même  temps  débarrasser  le  gra- 
phite des  matières  siliceuses  qui  l’accompagnent,  on  ajoute  au 
mélange  un  peu  de  fluorure  de  sodium  (Brodie). 

L’oxydation  du  graphite  par  le  chlorate  de  potassium  et  l’acide 
azotique  produit  un  composé  particulier,  Y acide  graphitique  (606). 

Usages.  — Le  graphite  ou  plombagine,  aussi  nommé  mine  de 
plomb , est  utilisé  depuis  très  longtemps  pour  la  fabrication  des 
crayons  (son  nom  vient  de  Ypdweiv,  écrire).  Le  graphite  naturel 
compacte,  ou  pulvérisé  et  comprimé,  est  débité  à la  scie  en 
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baguettes  prismatiques  que  l’on  enchâsse  dans  des  enveloppes  en 
jois.  Les  crayons  Conté,  inventés  en  1795,  sont  obtenus  à l’aide 
du  graphite  en  poudre  qu’on  réduit  en  pâte  plastique  avec  de 
1 ai>8lJe  très  divisée,  on  comprime  cette  pâte  dans  un  cylindre  en 
1er  dont  le  fond  est  percé  d’une  ouverture  qui  moule  la  pâte  en 
un  long  cordon  qu’on  coupe  à la  longueur  voulue.  Suivant  la  pro- 
portion d argile,  on  obtient  des  crayons  plus  ou  moins  durs  et 
plus  ou  moins  noirs.  On  a aussi  associé  à ce  mélange  des 
matières  grasses  qui  rendent  les  caractères  plus  indélébiles. 

La  plombagine,  associée  à de  l’argile  réfractaire,  sert  à la  fabri- 
cation de  creusets  qu’on  utilise  en  métallurgie,  notamment  pour 
la  fusion  de  l’acier  ou  du  cuivre. 

On  utilise  encore  la  plombagine  pour  protéger  le  fer  (tuyaux 
de  poêle,  fourneaux,  etc.)  contre  la  rouille  ; on  l’emploie  dans  ce 
cas,  soit  en  poudre  sèche,  soit  délayée  avec  de  l’huile.  Elle 
constitue  un  lubréfiant  précieux  pour  adoucir  le  frottement  dans 
les  machines,  coussinets,  engrenages,  pièces  d’horlogerie,  etc. 
On  1 emploie  aussi  pour  le  lustrage  des  plombs  de  chasse  et  delà 
Poudre  à canon  ; pour  ce  dernier  usage  on  emploie  en  Angleterre 
le  graphite  purifié  par  le  procédé  de  M.  Brodie. 

La  galvanoplastie,  enfin,  utilise  la  plombagine  pour  rendre  bons 
conducteurs  les  moules  qui  ne  le  sont  pas  eux-mêmes.  La  couche 
de  plombagine  qu’on  dépose  ainsi  à la  surface  du  moule  empêche 
en  même  temps  l’adhérence  du  dépôt  métallique. 

CHARBONS  AMORPHES. 

Le  carbone  qu’abandonnent  les  matières  organiques  soumises  à 
une  température  élevée  est  toujours  amorphe,  mais,  à part  quel- 
ques propriétés  communes,  il  offre  des  caractères  très  tranchés 
suivant  son  origine.  Les  principales  espèces  de  charbon  artificiel 
sont  : le  noir  de  fumée , le  charbon  de  bois,  le  charbon  de  sucre,  le 
charbon  de  gaz  ou  de  cornues  dit  aussi  charbon  métallique , le 
coke  et  le  charbon  animal. 

581.  Noir  de  fumée.  — C’est  le  produit  fixe  entraîné  par  la 
combustion  incomplète  des  composés  riches  en  carbone,  tels  que  les 
corps  gras,  les  essences,  les  résines,  etc.  Si  l’on  écrase  la  flamme 
d’une  bougie  avec  un  corps  froid,  celui-ci  se  recouvre  d’une  couche 
de  charbon.  Lorsqu’on  enflamme  de  l’essence  de  térébenthine,  elle 
produit  une  fumée  noire  qui  se  réunit  en  petits  flocons;  on  dit 
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qu’elle  brûle  avec  une  flamme  fuligineuse.  Las?«ûde  nos  chemi- 
nées est  du  noir  de  fumée  souillé  de  matières  empyreumatiques, 
de  sels  ammoniacaux,  de  matières  minérales  entraînées. 


Fig.  152. 


Pour  préparer  industriellement  le  noir  de  fumée,  on  fait  brûler 
des  résines  ou  du  g'oudron  dans  une  marmite  m disposée  sur  une 
grille  (lîg.  152);  les  produits  de  la  combustion,  appelés  par  la  che- 
minée c , se  rendent  par  le  tuyau  de  tôle  n et  les  ouvertures  b b, 
dans  les  chambres  aci.  Les  matières  liquéfiables  se  condensent 


Fig.  153. 


dans  le  tuyau  et  s’écoulent  par  le  tube  o dans  le  vase  v.  Le  noir 
de  fumée  le  plus  grossier  se  sépare  dans  Je  tuyau  même,  puis  dans 
la  première  chambre;  il  est  de  plus  en  plus  beau  et  plus  fui  à 
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mesure  qu'on  s’éloigne  de  cette  chambre.  En  Angleterre,  la  pre- 
mière chambre  est  suivie  d’une  série  de  sacs  en  toile  serrée  de 
2 à 3 mètres  de  haut  et  de  1 mètre  de  diamètre,  qu’on  peut  vider 
par  la  partie  inférieure  (fig.  153). 

Le  dépôt  de  noir  de  fumée  s’effectue  quelquefois  dans  des 
chambres  circulaires  fermées  dans  le  haut  par  un  cône  en  tôle 
muni  d’une  ouverture  centrale  faisant  office  de  cheminée.  Ce  cône 
est  mobile  de  haut  en  bas  et  s’adapte  par  sa  base  aux  parois  de 
la  chambre,  de  telle  sorte  qu  en  le  faisant  descendre  de  temps  à 
autre,  on  racle  le  noir  déposé  sur  les  parois. 

Le  noir  de  fumée  brut  ne  renferme  guère  que  80  p.  100  de  car- 
bone libre,  le  reste  est  formé  de  parties  huileuses  et  résineuses 
On  peut  dissoudie  celles-ci  dans  1 alcool  ou  les  détruire  par  une 
calcination  en  vase  clos.  Si  l’on  veut  obtenir  une  purification  plus 
complète,  on  opère  la  calcination  dans  un  courant  de  chlore  qui 
détruit  les  matières  hydrogénées  en  mettant  le  carbone  en  liberté. 

Le  noir  de  fumée  est  employé  dans  la  peinture  en  bâtiments  et 


pour  la  préparation  de  l’encre  d’imprimerie  et  de  diverses  autres 
en  ci  es.  L cnci  g cIg  Chine  est  obtenue  avec  le  noir  de  fumée  le 
plus  lin  et  le  plus  pui . L encre  lithographique  exige  aussi  un  noir 
plus  pur  que  l’encre  d’imprimerie.  Associé  aux  deux  tiers  de  son 
poids  d’argile,  il  sert  à préparer  les  crayons  noirs  pour  dessina- 
teurs. 

582.  Charbon  de  gaz  ou  de  cornues.  — Il  se  produit  par 
l’action  d’une  température  élevée  sur  les  gaz  hydrocarbonés 
résultant  de  la  distillation  de  la  houille.  Ces  gaz,  rencontrant  la 
voûte  de  la  cornue,  portée  au  rouge  vif,  y déposent  une  partie  du 
charbon  qui  entre  dans  leur  composition. 

Le  dépôt  ainsi  produit  forme  à la  longue  une  croûte  dure  attei- 
gnant 15  centimètres  d’épaisseur.  On  montre  facilement  sa  for- 
mation en  faisant  passer  un  courant  d’éthylène  à travers  un  tube 
de  porcelaine  chauffé  au  rouge. 

Le  charbon  de  cornue  est  du  carbone  presque  pur  ne  renfer- 
mant que  des  traces  de  cendres.  Il  contient  quelquefois  un  peu 
d’hydrogène  combiné,  surtout  dans  les  parties  les  plus  éloignées 
des  parois  de  la  cornue.  Pour  le  purifier  on  le  chauffe  au  rouge 
dans  un  courant  de  chlore.  Il  est  extrêmement  dur  et  fait  feu  au 
briquet.  11  est  très  bon  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l'électri- 
cité, ce  qui,  joint  à son  éclat,  lui  a fait  donner  le  nom  de  charbon 
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métallique . Sa  densité  est  égale  à 2,356.  Il  est  très  sonore. 

Sa  grande  conductibilité  le  fait  employer  pour  le  montage  des 
piles  Bunsen  et  autres,  pour  la  préparation  d’électrodes  et  de 
chandelles  électriques.  On  en  fabrique  aussi  des  tubes,  des  creu- 
sets, des  nacelles  infusibles.  Il  peut  servir  de  combustible,  mais 
exige  pour  cela  un  très  bon  tirage. 

583.  Coke.  — On  donne  ce  nom  au  charbon  très  impur  que 
laisse  la  distillation  de  la  houille  dont  il  conserve  la  forme  lors- 
qu’il provient  des  houilles  maigres,  tandis  que  les  houilles  grasses 
laissent  un  coke  boursouflé,  très  poreux.  Il  renferme  nécessaire- 
ment toutes  les  matières  minérales  contenues  dans  la  houille.  En 
moyenne,  le  coke  renferme  91,5  p.  100  de  carbone,  0,40  d hydro- 
gène, 2,10  d’oxygène  et  6 p.  100  de  cendres. 

Le  coke  est  obtenu  comme  produit  accessoire  dans  la  fabrication 


Fig.  154. 


du  gaz,  mais  outre  que  cette  production  est  insuffisante  pour  les 
besoins  de  l’industrie,  celui  qu’on  obtient  ainsi  ne  possède  pas 
toujours  un  pouvoir  calorifique  suffisant.  On  obtient  un  coke  plus 
dense  et  par  conséquent  donnant  plus  de  chaleur  sous  le  même 
volume  en  le  fabriquant  dans  des  fours  spéciaux  (fig.  154)  ou  par 
la  combustion  incomplète  de  la  houille  en  meules. 

584.  Charbon  de  bois.  — Deux  procédés  sont  usités  pour  la 
fabrication  du  charbon  de  bois  : la  carbonisation  en  meules  et  la 
carbonisation  en  cornues. 

1°  Carbonisation  en  meules. — Ce  procédé,  extrêmement  ancien,  est 
encore  en  usage  dans  les  contrées  forestières.  Pour  construire  une 
meule,  on  enfonce  dans  le  sol  quatre  longues  perches  dont! /intervalle 
doit  servir  de  cheminée  et  autour  desquelles  on  dispose  le  bois  en 
rondins  de  60  centimètres  de  hauteur,  et  s’étageant  en  plusieurs 
couches,  comme  le  montre  la  figure  155,  en  ayant  soin  d’y  ménager 

I.  — Chimie  minérale.  43 
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1,0 s canaux  horizontaux  communiquant  avec  la  cheminée.  On 
recouvre  ensuite  le  bois  de  feuilles,  de  mousse  et  de  terre  et  l’on 
met  le  feu  à la  meule  en  introduisant  du  bois  enflammé  dans  la 


Fig.  155. 


cheminée.  Quand  la  fumée,  d’abord  noire,  est  devenue  transpa- 
rente, on  bouche  la  cheminée  et  on  pratique  des  évents  à quelque 
distance,  évents  que  l’on  obstrue  de  même  lorsque  la  fumée  qui 
s’en  échappe  est  devenue  transparente,  ce  qui  indique  que  la  car- 
bonisation est  achevée  dans  le  voisinage.  Après  avoir  successive- 
ment ouvert  ainsi  des  évents  jusqu’au  bas  de  la  meule,  l’opération 
se  trouve  terminée.  Après  vingt-quatre  heures  de  refroidissement, 
on  démolit  la  meule  et  on  récolte  le  charbon. 

Le  rendement  en  charbon  par  le  procédé  des  meules  est  de  17  à 
18  p.  100  du  bois  employé. 


Fig.  156. 


Le  procédé  chinois  dont  rend  compte  la  figure  156  est  analogue 
au  procédé  des  meules,  mais  il  donne  de  meilleurs  résultats. 

2°  Carbonisation  en  cornues.  — Ce  procédé,  outre  qu’il  donne  un 
meilleur  rendement  en  charbon,  environ 27  p.  100,  donne  naissance 
à des  produits  accessoires  très  importants  : acide  acétique,  esprit  de 
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bois,  goudron,  gaz  combustibles.  Cette  méthode  a été  imaginée 
par  Lebon  en  1785.  La  figure  157  fait  voir  l'installation  d'une  car- 


Fig.  157. 


bonisation  de  bois  en  vase  clos  avec  les  condensateurs  destinés  à 
recueillir  les  produits  volatils. 

585.  Propriétés.  — Le  charbon  de  bois  bien  préparé  pos- 
sède une  cassure  noire  et  brillante  ; il  est  sonore  et  brûle  sans 
llamme  ni  fumée.  Il  est  toujours  plus  léger  que  beau,  mais  de- 
vient plus  dense  lorsque  l’air  a été  expulsé  des  pores.  Lorsque  la 
carbonisation  a été  incomplète,  ce  qui  arrive  toujours  partielle- 
ment dans  les  meules,  le  charbon  moins  fragile  et  moins  sonore 
est  roux  et  donne  beaucoup  de  fumée  en  brûlant  ; il  forme  alors  ce 
que  l’on  appelle  des  fumerons. 

Les  conditions  dans  lesquelles  s’est  produit  le  charbon  ont  une 
grande  influence  sur  ses  propriétés.  Préparé  à une  température 
relativement  basse,  c’est-à-dire  vers  400°,  il  est  très  mauvais  con- 
ducteur, mais  s’enflamme  facilement.  Celui  obtenu  à 310°  s’en- 
llamme  à 380°,  tandis  que  le  charbon  obtenu  à température  élevée 
ne  brûle  qu’à  700°  et  est  meilleur  conducteur  de  la  chaleur  et  de 
l’électricité  ; c’est  surtout  ce  qui  a lieu  pour  la  braise , qu’on  emploie 
à cause  de  cela  pour  entourer  le  pied  des  paratonnerres. 

Le  charbon  employé  pour  la  poudre  à canon  doit  être  obtenu  à 
basse  température;  celui  qu’on  emploie  le  plus  fréquemment  est  le 
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charbon  de  bourdaine.  A égalité  de  température  de  carbonisation, 
les  charbons  sont  d’autant  plus  combustibles  qu’ils  sont  plus  lé- 
gers; le  charbon  de  bourdaine  appartient  à ces  derniers. 

La  quantité  de  cendres  que  laisse  un  charbon  et  leur  nature 
dépend  nécessairement  de  1 essence  de  bois  d’où  il  provient.  Elle 
varie  à peu  près  entre  1 et  3 p.  100. 

Charbon  de  sucre.  Le  charbon  que  laisse  la  calcination  du 
sucre  en  vase  clos  est  du  charbon  exempt  de  cendres.  Pour  le  débar- 
i asseï  des  matières  hydrocarbonees  qu  il  peut  encore  renfermer, 
on  le  chauffe  dans  un  courant  de  chlore.  C’est  alors  du  carbone  pur. 

586.  Propriétés  absorbantes  du  charbon  de  bois.  — 
Le  charbon  de  bois  possède,  plus  que  toute  autre  variété  de  charbon 
artificiel,  la  propriété  de  condenser  dans  ses  pores  les  gaz  avec  les- 
quels on  le  met  en  présence.  Exposé  à l’air,  il  en  absorbe  plusieurs 
fois  son  volume;  on  peut  s’en  convaincre  en  le  maintenant  sous 
1 eau  dans  le  récipient  de  la  machine  pneumatique  : aussitôt  qu’on 
fait  le  vide,  on  voit  de  grandes  bulles  gazeuses  s’en  échapper. 

La  quantité  des  différents  gaz  que  peut  ainsi  condenser  le  char- 
bon est  variable.  Les  premières  déterminations  précises  à cet  égard 
ont  été  faites  par  Th.  de  Saussure  avec  du  charbon  de  buis. 

1 volume  de  ce  charbon  absorbe  à la  température  de  12°  et  sous 
une  pression  de  724mm  : 


Gaz  ammoniac 90  vol. 

Acide  chlorhydrique. ...  85  — 

Anhydride  sulfureux....  65  — 

Hydrogène  sulfuré 55  — 

Protoxyde  d’azole 40  — 

Anhydride  carbonique. . 35  — 


Éthylène 

Oxyde  de  carbone 

. . . 9,42 

Oxygène 

. ..  9,25 

Azote 

...  7,5 

Gaz  des  marais 

. ..  5,0 

Hydrogène 

1,75 

La  température  et  la  porosité  du  charbon  ont  une  grande  in- 
fluence sur  la  quantité  de  gaz  absorbé.  Des  déterminations  dues  à 
M.  Hunter  il  résulte  que  le  charbon  de  noix  de  coco  absorbe  à 0° 
et  sous  la  pression  normale  : 


vol. 

Gaz  ammoniac 171,7 

Cyanogène 107,5 

Bioxyde  d’azote 86,3 

Chlorure  de  méthyle 76,4 

Oxyde  de  méthyle 76,2 

Éthylène 74,7 

Protoxyde  d’azote 70,7 


vol. 

Hydrogène  phosphoré 69,1 

Anhydride  carbonique 67,7 

Oxyde  de  carbone 21,2 

Oxygène 17,9 

Azote 15,2 

Hydrogène 4,4 
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Pour  faire  ces  expériences,  on  porte  le  charbon  à l'incandes- 
cence afin  de  le  priver  de  l’air  qu’il  renferme,  puis  on  l’introduit 
sous  une  cloche  renfermant  le  gaz  à absorber,  sur  la  cuve  à mer- 
cure, après  l’avoir  laissé  refroidir  sous  le  mercure. 

On  remarque  une  certaine  relation  entre  l'absorption  des  gaz 
par  le  charbon  et  leur  solubilité  dans  l’eau.  Ceux  qui  sont  absorbés 
par  le  charbon  sont  aussi,  en  général,  les  plus  solubles. 

• La  chaleur  chasse  complètement  les  gaz  condensés  dans  le  char- 
bon (la  majeure  partie  se  dégage  déjà  à 100°),  et  on  a vu  le  parti 
qu'a  tiré  M.  Melsens  de  l’absorption  des  gaz  par  le  charbon  pour 
leur  liquéfaction  dans  un  tube  Faraday  (20).  Ce  savant  a fait  voir 
en  outre  que  leurs  affinités  sont  exaltées.  Le  chlore  se  combine  à 
l’hydrogène  dans  l’obscurité  en  présence  du  charbon  de  bois.  Si 
l’on  introduit  dans  de  l’oxygène  du  charbon  saturé  de  gaz  sulfhy- 
drique,  celui-ci  s’enflamme  et  quelquefois  avec  explosion. 

Le  charbon  de  bois  enlève  aussi  à l’eau  les  gaz  qui  y sont  dis- 
sous ; une  solution  d'hydrogène  sulfuré  perd  rapidement  son  odeur 
au  contact  du  charbon.  Ce  pouvoir  absorbant  est  utilisé  pour 
l’épuration  des  eaux  croupissantes.  L’emploi  du  charbon  pour  le 
filtrage  et  la  conservation  des  eaux  est  très  répandu.  L’eau  se 
conserve  très  bien  dans  des  tonneaux  cliarbonnés  à leur  intérieur. 
Le  bois  lui-même,  lorsqu'il  doit  être  immergé  ou  enfoncé  dans  le 
sol,  est  protégé  contre  la  putréfaction  lorsqu’il  est  charbonné 
superficiellement.  On  utilise  aussi  le  charbon  pour  la  désinfection 
des  fosses  d’aisance. 

Par  une  raison  analogue,  le  charbon  enlève  leur  mauvaise 
odeur  aux  viandes  avariées,  et  le  charbon  en  poudre  constitue  un 
agent  antiseptique  qui  empêche  ou  entrave  l’altération  des  matières 
animales. 

Le  charbon  absorbe  aussi  les  miasmes  d’une  atmosphère  viciée, 
et  une  fois  absorbés,  ces  miasmes  ou  gaz  délétères  éprouvent 
une  oxydation  rapide.  On  peut  utiliser  cette  propriété  pour  la  dé- 
sinfection plus  ou  moins  parfaite  de  l’air  des  salles  d’hôpitaux,  des 
lieux  d’aisances,  des  puits,  des  galeries  de  mines,  etc. 

Les  corps  solides  eux-mêmes,  quand  ils  sont  dissous  dans  l’eau, 
peuvent  être  absorbés  par  le  charbon;  la  chaux,  l’acide  arsénieux, 
l’iode,  le  plomb  sont  dans  ce  cas. 

587.  Noir  animal.  — Cette  dernière  sorte  de  charbon  artifi- 
ciel est  également  douée  de  propriétés  absorbantes  précieuses  ; 
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mais  tandis  que  le  charbon  de  bois  possède  surtout  cette  faculté 
à I égard  des  gaz,  le  charbon  animal  l’exerce  de  préférence  sur 
les  substances  dissoutes  dans  l’eau,  notamment  les  matières  co- 
lorantes. 

Le  noir  animal  ou  charbon  d’os,  s’obtient  en  chauffant  les  os 
au  rouge  dans  des  marmites  en  fonte  superposées  (fig.  158),  pou- 
vant en  contenir  chacune  25  kilogrammes,  ou  dans  des  cornues. 
Api  ès  refroidissement,  on  réduit  le  charbon  en  grains  ou  en  poudre. 
Pour  cela,  on  le  broie  entre  des  cylindres  cannelés  en  fonte,  puis 
on  le  passe  au  blutoir. 

Le  noir  animal  ne  renferme  guère  que  10  à 12  p.  100  de  char- 
bon; les  cendres  sont  presque  exclusivement  formées  de  phosphate 
et  de  carbonate  calciques.  Il  diffère  donc  essen- 
tiellement par  là  du  charbon  de  bois  et  doit  sa 
plus  grande  activité  à une  division  plus  grande  de 
la  matière  charbonneuse  ; il  retient  en  outre  géné- 
ralement un  peu  d’azote. 

Lorsqu’on  filtre  du  vin  rouge,  de  la  teinture  de 
tournesol,  etc.,  sur  du  noir  animal, le  liquide  passe 
incolore.  Cette  propriété  fait  employer  le  noir  ani- 
mal dans  une  foule  d’opérations  de  laboratoire  et 
industrielles.  L’industrie  sucrière  consomme  des 
quantités  considérables  de  noir. 

La  matière  qui  disparaît  ainsi  n’est  pas  détruite,  et  on  peut 
presque  toujours  la  retirer  du  charbon  par  un  dissolvant  conve- 
venable,  l’alcool  par  exemple. 

Le  pouvoir  absorbant  du  noir  animal,  qui  du  reste  ne  se  borne 
pas  aux  matières  colorantes,  est  évidemment  limité.  Celui  qui  a 
servi  pendant  quelque  temps  à la  décoloration  des  jus  sucrés  doit 
être  revivifié.  On  y arrive  en  le  débarrassant  par  lavage  des  ma- 
tières solubles,  puis  le  calcinant  de  manière  à détruire  les  matières 
organiques  restantes.  On  peut  effectuer  cette  calcination  dans  les 
appareils  producteurs  du  noir  ou  dans  des  fours  spéciaux.  La  re- 
vivification a lieu  quelquefois  par  calcination  au  rouge  dans  un 
courant  de  vapeur  d’eau.  Le  noir  revivifié  est  un  peu  moins  actif 
que  le  noir  primitif,  ce  qui  tient  à une  couche  superficielle  de 
charbon  brillant  et  compacte  provenant  de  la  destruction  des 
matières  organiques. 

Le  noir  animal  des  os  ne  peut  pas  servir  directement  au  traite- 
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ment  des  liquides  acides,  ceux-ci  dissolvant  les  sels  calcaires  qui 
accompagnent  le  charbon.  Il  faut  dans  ce  cas  employer  du  noir 
qu’on  a épuisé  à l’acide  chlorhydrique,  puis  à l’eau,  ou  bien  le 
remplacer  par  le  charbon  animal  résultant  de  la  calcination  du 
sang  coagulé,  mélangé  avec  un  quart  de  son  poids  de  carbonate 
de  potassium  de  manière  à obtenir  un  charbon  plus  divisé.  On 
lave  celui-ci  à l’acide  chlorhydrique  et  à l’eau  et  on  le  calcine  de 
nouveau. 

Le  noir  animal  en  poudre  est  aussi  employé  comme  couleur 
d’application;  il  entre  dans  la  composition  des  cirages,  etc. 

COMBUSTIBLES  MINÉRAUX. 

588.  Ils  proviennent  de  la  destruction  lente  des  végétaux,  et 
leur  composition  s’éloigne  d’autant  plus  de  ceux-ci  qu’ils  sont 
d'une  formation  plus  ancienne.  La  tourbe,  le  lignite,  les  diverses 
variétés  de  houille,  l’anthracite,  représentent  en  quelque  sorte  les 
phases  successives  de  cette  (destruction (5 77).  Voici,  en  suivantleur 
richesse  en  carbone,  les  caractères  principaux  de  ces  combustibles. 

Anthracite.  — Il  se  rencontre  dans  les  terrains  antérieurs  au 
terrain  carbonifère.  Il  est  en  masses  compactes,  dures,  à cassure 
lamelleuse  ou  conchoïde  suivant  le  sens  de  la  cassure  ; sa  den- 
sité varie  de  1,3  à 1,5.  Il  renferme  90  à 92  p.  100  de  charbon, 
environ  3 p.  100  d’hydrogène  et  2,5  p.  100  d'oxygène  et  d’azote. 
Il  laisse  par  sa  combustion  un  résidu  de  cendres  argileuses.  Il  ne 
brûle  que  sous  l’influence  d’un  bon  tirage,  mais  en  développant 
beaucoup  de  chaleur. 

Houille  ou  charbon  de  terre.  — Elle  se  rencontre  le  plus  abon- 
damment dans  les  terrains  supérieurs  au  terrain  carbonifère  et 
constitue  avec  le  grès  qui  l’accompagne  le  terrain  houiller  si  puis- 
sant en  Angleterre,  en  Belgique  et  dans  le  nord  de  la  France. 
L’origine  végétale  de  la  bouille  est  surabondamment  démontrée 
par  les  empreintes  de  feuilles  de  fougère,  de  tiges  de  prêles  et  de 
lycopodiacées,  etc.,  qu’on  y rencontre. 

La  houille  se  présente  en  masses  noires  brillantes  à cassure 
schisteuse.  Sa  composition  offre  des  différences  assez  notables  qui 
ont  une  grande  influence  sur  ses  propriétés  comme  combus- 
tible. Les  plus  riches  en  carbone  et  les  plus  pauvres  en  hydrogène 
sont  les  bouilles  maigres  ou  sèches , qui  brûlent  sans  flamme  et 
sans  s’agglutiner.  Les  bouilles  dans  lesquelles  le  rapport  de  l’hy- 
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drogènc  au  carbone  est  plus  considérable  brûlent  avec  une  flamme 
plus  ou  moins  longue  et  deviennent  plus  ou  moins  pâteuses;  ce 
sont  les  houilles  grasses,  qui  sont  accompagnées  d’une  matière  bi- 
tumineuse. Ce  sont  elles  qui  donnent  le  plus  de  gaz  par  leur  dis- 
tillation; elles  laissent  un  coke  très  boursouflé.  Les  variétés  les 
plus  hydrogénées  constituent  le  cantiel-coal  des  Anglais. 

Voici  la  composition  de  quelques  bouilles. 


Le  boghead  est  un  schiste  bitumineux  brun  laissant  20  p.  100  de 
cendres  alumineuses.  Il  fournit  par  sa  distillation  beaucoup  plus 
de  produits  volatils  condensables  que  la  houille. 

La  chaleur  de  combustion  de  la  bouille  est  proportionnelle  à la 
quantité  de  carbone  fixe  qu’elle  renferme.  Elle  est  plus  grande,  en 
outre,  que  la  somme  des  chaleurs  de  combustion  de  ses  éléments 
(A.  Scheurer-Kestner  et  Meunier). 

Lignite.  — Il  est  de  formation  beaucoup  plus  récente  que  la 
houille  et  se  rencontre  à la  base  des  terrains  tertiaires.  La  structure 
et  la  forme  des  végétaux  d’où  il  provient  (frênes,  peupliers,  etc.) 
accusent  son  origine.  Il  est  brun  ou  brun  noir,  brûle  avec  une 
flamme  fuligineuse  et  renferme  en  moyenne  66  p.  100  de  charbon. 

Le  jais  est  une  espèce  de  lignite  noir,  susceptible  d’un  beau  poli 
et  employé  pour  cela  dans  la  bijouterie  de  deuil. 

Tourbe.  — Elle  se  forme  aux  dépens  des  plantes  marécageuses, 
et  sa  composition  se  rapproche  beaucoup  de  celle  des  végétaux. 
Elle  brûle  en  répandant  une  odeur  très  désagréable  et  en  donnant 
peu  de  chaleur.  On  améliore  sa  valeur  comme  combustible  en  la 
séchant  et  la  comprimant. 


PROPRIÉTÉS  CHIMIQUES  DU  CARBONE. 
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589.  Propriétés  chimiques  du  charbon.  — Le  carbone  à 
la  température  ordinaire  ne  manifeste  que  de  très  faibles  affinités. 
Le  charbon  en  poudre  réduit  pourtant  plus  ou  moins  complètement 
les  solutions  ferriques,  de  platine,  d’or,  d’argent.  Arrosé  d’acide 
azotique  fumant,  il  s’oxyde  et  peut -même  produire  une  réaction 
énergique  ; le  charbon  donne  ainsi,  ou  traité  par  d'autres  agents 
oxydants,  des  matières  brunes  (p.  669).  Le  charbon  réduit  l’acide 
sulfurique  à l’état  d’acide  sulfureux,  mais  seulement  avec  l’aide 
de  la  chaleur.  Il  décompose  l’eau  au  rouge.  Le  carbone  brûle  à 
l’air  à une  température  plus  ou  moins  élevée,  suivant  les  variétés, 
et  nous  avons  vu  que  le  charbon  de  bois  est  d’autant  plus  com- 
bustible qu’il  est  produit  à une  température  plus  basse.  Nous  sa- 
vons également  que  le  diamant,  le  graphite,  le  charbon  de  cor- 
nue, ne  brûlent  qu’au  rouge  vif.  Le  produit  de  la  combustion  du 
carbone  est  l’oxyde  de  carbone  ou  l’anhydride  carbonique,  suivant 
que  c’est  le  carbone  ou  l’oxygène  qui  se  trouve  en  excès. 

Un  atome  (12gr.)de  carbone  (diamant)  dégage  94  calories  pour 
donner  1 molécule  d’anhydride  carbonique.  En  s’unissant  à 
16  grammes  d’oxygène  pour  donner  l’oxyde  de  carbone,  il  fournit 
25cal8,  et  cet  oxyde  lui-même  donne  ensuite  en  brûlant  68caK2. 
C’est  sans  doute  là  la  chaleur  que  dégagerait  aussi  le  carbone 
pour  passer  à l’état  d’oxyde  de  carbone,  s’il  était  gazeux  ; pour 
donner  du  gaz  carbonique,  il  en  dégagerait  le  double,  soit  136cal4. 
La  différence  136,4  — 94  = 42,4  représente  donc  la  chaleur  de  vo- 
latilisation du  carbone. 

Le  charbon  amorphe  dégage  un  peu  plus  de  chaleur  que  le  dia- 
mant, et  l’on  a 

G (charbon) -f- O = 28cal,8 

G + 02  = 97  ,0 

CO  +0  =68  ,2  (comme  dans  le  cas  précédent). 

Le  carbone  chauffé  au  rouge  s’unit  aussi  au  soufre,  pour  donner 
le  sulfure  de  carbone  CS2  ; la  chaleur  dégagée  par  cette  combinai- 
son est  plus  faible  que  la  chaleur  de  volatilisation  du  carbone.  Les 
chiffres  obtenus  indiquent  donc  une  absorption  de  chaleur,  comme 
résultante  des  deux  phénomènes.  On  a 

G (diamant)  +S2  = — 21cal,10 
G (amorphe) -f- S2  — — 48  ,10 

Le  carbone  ne  s’unit  directement  à l’hydrogène  que  sous  l’in- 
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ilucnce  de  1 arc  voltaïque.  Ici  encore  le  phénomène  thermique 
apparent  est  négatif  (62). 

Le  carbone  ne  s’unit  pas  directement  à l’azote,  il  lui  faut  l’inter- 
vention d’un  composé  alcalin  (voir  Cyanogène).  Les  éléments  halo- 
gènes sont  sans  action  sur  le  carbone,  quelles  que  soient  les  con- 
ditions où  1 on  se  place  ; même  lorsqu’un  hydrocarbure  brûle  dans 
une  atmosphère  de  chlore,  la  combustion  est  limitée  à celle  de 
1 hydrogène  et  le  carbone  est  mis  à nu.  C’est  ce  qui  a lieu  lorsqu’on 
brûle  un  mélange  d’éthylène  ou  de  gaz  des  marais  et  de  chlore. 

Au  rouge  vif,  le  carbone  s’unit  à certains  métaux  pour  former 
des  carbures  dont  la  fonte  et  l’acier  sont  des  exemples  bien  connus. 

Par  son  affinité  pour  l’oxygène,  il  enlève  cet  élément  à presque 
tous  les  oxydes  métalliques  à une  température  plus  ou  moins 
élevée,  en  se  transformant  en  oxyde  de  carbone  ou  en  acide 
carbonique,  suivant  les  circonstances  : c’est  l’oxyde  de  carbone 
qui  prend  naissance,  lorsque  le  métal  n'est  réductible  qu’à  une 
température  élevée,  puisqu’alors  le  gaz  carbonique  lui-même  est 
réduit  par  le  charbon.  C’est  ce  qui  a lieu  pour  la  réduction  de 
l’oxyde  de  zinc 

ZnO  + C = CO  + Zn, 

du  carbonate  de  sodium,  de  l’acide  phosphorique,  etc. 

590.  Poids  atomique  du  carbone.  — Ce  poids  est  égal  à 
12  ou  à 11,97  si  l’on  prend  16  ou  15,96  pour  le  poids  atomique  de 
l’oxygène.  Nous  verrons  plus  loin  comment  cette  valeur  a pu  être 
établie  (602). 

COMBINAISONS  HYDROGÉNÉES  DU  CARBONE. 

591.  Le  nombre  des  carbures  d’hydrogène  est  en  quelque  sorte 
illimité.  Le  carbure  le  plus  simple  est  celui  qu’on  désignait  autre- 
fois sous  le  nom  d’hydrogène  protocarboné  et  qu’on  connaît  aussi 
sous  le  nom  de  gaz  de  marais  ou  de  grisou,  c’est  le  méthane  ou  for- 
mène  CH4,  dont  la  composition  fait  ressortir  très  nettement  le 
caractère  tétratomique  du  carbone. 

Nous  n’avons  pas  à nous  en  occuper  ici  ; son  histoire  trouvera 
sa  place  dans  la  chimie  organique.  Nous  ne  ferons  également  que 
signaler  ici  l’acétylène  C2H2,  carbure  se  produisant  par  l'union 
directe  du  carbone  avec  l’hydrogène,  dans  l’arc  voltaïque  (Ber- 
thelot). 


OXYDE  DE  CARBONE. 
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Ces  combinaisons,  qui  constituent  des  dérivés  de  substitution 
des  carbures  d’hydrogène,  ne  seront  également  décrites  que  plus 
tard.  Elles  ne  se  forment  pas  par  union  directe. 

COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DE  CARBONE. 

Le  carbone  forme  avec  l’oxygène  deux  composés  gazeux: 


Oxyde  de  carbone CO 

Anhydride  carbonique CO2 


Leur  histoire  est  trop  intimement  liée  à celle  des  composés  mi- 
néraux pour  qu’elle  ne  trouve  pas  sa  place  ici.  Mais  nous  nous 
contenterons  de  faire  connaître  leurs  dérivés  les  plus  directs. 

OXYDE  DE  CARBONE.  — CO  = 27,96. 

Densité  13,96;  observée  = 13,98. 

592.  Historique  et  formation.  — Ce  gaz  a été  observé 
pour  la  première  fois  par  Lassone,  en  1776,  dans  la  réduction  de 
l’oxyde  de  zinc  par  le  charbon  ; on  le  confondit  à cette  époque  avec 
l'hydrogène  ou  avec  les  hydrogènes  carbonés  alors  connus.  Pries- 
tley, en  1796,  ayant  traité  l’oxyde  de  fer  des  battitures  par  du 
charbon  bien  calciné,  obtint  le  même  gaz  et  non  le  gaz  carbonique 
comme  on  pouvait  s’y  attendre  d’après  la  théorie  de  Lavoisier,  ce 
qui  fournit  à Priestley,  toujours  partisan  du  phlogistique,  un  argu- 
ment contre  cette  théorie  en  admettant  que  les  oxydes  renferment 
de  l’eau  et  que  celle-ci  est  du  gaz  inflammable  dépldogistiqué.  Mais 
Cruiksbank  reconnut  la  même  année  que  l’oxyde  de ‘carbone  ne 
donne  pas  d’eau,  mais  seulement  du  gaz  carbonique  par  sa  com- 
bustion; il  en  conclut  que  c’est  un  oxyde  du  carbone.  Clément 
et  Desormes  confirmèrent  ce  résultat  et  montrèrent  la  formation 
de  l’oxyde  de  carbone  quand  on  fait  passer  l’anhydride  carbo- 
nique sur  du  charbon  chauffé  au  rouge. 

Outre  les  modes  de  formation  qui  viennent  d’être  indiqués, 
nous  en  signalerons  d’autres  : l’oxyde  de  carbone  fait  partie  des 
gaz  provenant  de  la  décomposition  de  l’eau  par  le  charbon  au 
rouge.  Il  se  produit  dans  la  combustion  incomplète  du  charbon. 
Dans  un  foyer  incandescent,  le  charbon  qui  repose  sur  la  grille, 
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étant  en  présence  d’oxygène  en  excès,  donne  de  l’anhydride  car- 
bonique, mais  en  s’élevant  alors  à travers  la  couche  de  charbon 
muge,  le  gaz  carbonique  est  ramené  à l’état  d’oxyde  de  carbone  : 
C02  + C = 2C0.  Ce  dernier,  en  arrivant  à l’air  qui  est  à la  partie 
supérieure  du  foyer,  s’enflamme  et  produit  les  flammes  bleues 
que  tout  le  monde  a pu  remarquer. 

1 ai  nn  les  leactions  chimiques  qui  fournissent  de  l’oxvde  de  car- 


bone, nous  citerons  la  décomposition  de  l’acide  oxalique,  de  l’acide 
formique  ou  de  leurs  sels,  du  ferrocyanure  de  potassium  par  l’acide 

siilfui  ique  . les  deux  premières  reactions  ont  lieu  par  élimination 
d’eau  : 


C204H2  — H20  = CO  4-  CO2 

Ac.  oxalique. 

C02H2  — H20  = CO  . 

Ac.  formique. 

FeC6Az6K4  6SOH2  + 6H20  = 6CO  4-  2SOK2  4-  3S04(AzH4)2  4-  S04Fe. 

Ferrocyauure. 


593.  Préparation.  — La  dernière  réaction  donne,  comme 
on  le  voit,  de  l'oxyde  de  carbone  pur,  aussi  est-elle  souvent  uti- 
lisée. Pour  cela  on  chauffe  dans  un  ballon  muni  d’un  tube  de 
dégagement  le  ferrocyanure  de  potassium  pulvérisé  avec  8 
ou  10  fois  son  poids  d’acide  sulfurique  ordinaire.  L’eau  néces- 
saire à la  réaction  est  donnée  par  l’eau  de  cristallisation  du  sel  et 
par  celle  que  renferme  toujours  l’acide  sulfurique  ordinaire. 

L’acide  formique  est  rarement  employé,  en  raison  de  son  prix 
élevé. 

Quand  on  a recours  à l'acide  oxalique,  auquel  on  ajoute  son 
poids  d’acide  sulfurique  concentré,  le  dégagement  gazeux  est  très 
régulier,  mais  l’oxyde  de  carbone  étant  accompagné  de  son  vo- 
lume d’anhydride  carbonique,  il  faut  retenir  celui-ci  par  un  flacon 
laveur  renfermant  une  lessive  de  potasse.  Il  est  bon  d’ajouter 
au  mélange  un  fragment  de  parafline  qui,  en  fondant  et  surna- 
geant, rompt  la  mousse  qui  tend  à se  produire. 

594.  Propriétés.  — Propriétés  physiques.  — L'oxyde  de 
carbone  est  un  gaz  incolore,  inodore,  très  peu  soluble  dans  l’eau 
(35co  de  gaz  par  litre  d’eau  à 0°  et  25cc  à 15°).  Sa  densité  par  rap- 
port à l’air  est  égale  à 0,967. 

Comprimé  à — 29°  sous  une  pression  de  300  atmosphères,  il 
forme  un  brouillard  au  moment  de  la  détente  brusque  (Cailletet). 
D’après  MM.  Wroblewski  et  Olszewski,  le  point  critique  de  l'oxyde 
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de  carbone  est  situé  à — 139,5  ou  — 141°,  pour  une  pression  de  34 
à 35  atmosphères.  Il  bout  à 150°  sous  une  pression  de  20  atmo- 
sphères, et  à — 190°  sous  la  pression  normale.  Evaporé  rapi- 
dement dans  le  vide,  il  se  solidifie  à — 207-211°  en  une  masse 
neigeuse. 

L’oxyde  de  carbone  est  absorbé  par  la  fonte  au  rouge,  qui  en 
prend  4 à 5 fois  son  volume  (Graham),  c’est  ce  qui  explique  son 
passage,  par  diffusion  colloïdale  (28),  à travers  les  parois  d’un 
poêle  porté  au  rouge.  Cette  circonstance  est  importante  à consi- 
dérer au  point  de  vue  de  l'hygiène,  en  raison  de  la  toxicité  de 
l’oxyde  de  carbone.  Pour  remédier  aux  dangers  qui  en  résultent, 
les  poêles  doivent  être  pourvus  d’un  revêtement  intérieur  en 
briques  pour  que  la  température  de  la  fonte  n’atteigne  pas  le 
rouge,  ou  bien  être  entourés  d’une  enveloppe  de  tôle  laissant  un 
espace  libre  en  communication  avec  la  cheminée. 

Propriétés  chimiques.  — L’oxyde  de  carbone  est  combustible  et 
brûle  avec  une  flamme  bleue  en  donnant  de  l’anhydride  carbo- 
nique ; il  ne  trouble  pas  l’eau  de  cliaux,  ce  qui  a lieu  après  sa 
combustion.  Il  est  sans  action  sur  le  tournesol.  Mélangé 
d’oxygène  (1/2  volume),  *il  détone  à 650°;  la  combinaison  lente 
commence  déjà  à 480°  (Mallard  et  Lechatelier).  La  mousse  de 
platine  peut  déterminer  cette  combustion. 

L’oxyde  de  carbone  se  dissocie  à une  température  très  élevée 
en  carbone  et  oxygène  qui  transforme  une  autre  portion  de 
l’oxyde,  dans  les  parties  les  moins  chaudes  du  tube,  en  anhydride 
carbonique;  c’est  ce  qu’a  démontré  Deville  à l’aide  du  tube 
chaud-froid  (9).  Il  est  aussi  décomposé  par  une  série  d’étincelles 
électriques. 

L’oxyde  de  carbone  est  absorbé  par  une  solution  chlorhy- 
drique ou  ammoniacale  de  chlorure  cuivreux  qui  l’abandonne  de 
nouveau  par  la  chaleur.  Il  donne  avec  le  chlorure  cuivreux  une 
combinaison  cristallisable. 

L’oxyde  de  carbone  réduit  la  plupart  des  oxydes  métalliques 
au  rouge  et  joue  par  suite  un  rôle  important  dans  la  métallurgie  ; 
c’est  par  lui  que  sont  réduits  les  minerais  de  fer  dans  les  hauts 
fourneaux. 

Le  potassium  en  fusion  absorbe  l’oxyde  de  carbone  en  don- 
nant des  combinaisons  qui  se  forment  aussi  dans  la  préparation 
du  potassium  ( croconate  et  rhodizonate  de  potassium). 
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Chauffé  longtemps  avec  une  lessive  de  polasse  à 100°,  il 
fournit  du  formiate  de  potassium  (Berthelot). 

coh-kho  = hcook. 

Exposé  au  soleil  en  présence  de  son  volume  de  chlore,  il  s’y 
combine  poui  donner  1 oxychlorure  de  carbone  ou  phosgène. 

595.  Action  physiologique  — L’oxyde  de  carbone  est  un 
gaz  délétère.  Des  lapins  périssent  en  23  minutes  dans  l'air  con- 
tenant 1/45  de  ce  gaz  (lourdes);  un  moineau  périt  instantané- 
ment dans  un  air  qui  en  contient  4 à 5 p.  100;  au  bout  de 
2 minutes  avec  une  proportion  de  1p.  100  (F.  Leblanc).  C’est  à sa 
piésence  dans  1 air,  beaucoup  plus  qu’à  celle  du  gaz  carbonique, 
que  sont  dus  les  accidents,  souvent  mortels,  produits  par  les  gaz 
que  1 on  appelle  vulgairement  la  vapeur  de  charbon ; celle-ci  n’est 
autre  qu’un  mélange  d’oxyde  de  carbone  et  d’acide  carbonique 
émis  par  un  brasier  de  charbon.  F.  Leblanc  a vu  périr  un  chien  en 
25  minutes  dans  une  chambre  où  il  avait  allumé  de  la  braise  de 
boulanger  et  dont  l’atmosphère  renfermait  à ce  moment  4,61  p.  100 
de  gaz  carbonique  et  0,54  d’oxyde  de  carbone;  cette  dose  de  gaz 
carbonique  eut  été  ihsuffisante  à elle’seule  pour  déterminer  la 
mort. 

Les  personnes  respirant  dans  un  air  vicié  par  l’oxyde  de  car- 
bone éprouvent  rapidement  des  maux  de  tête  et  des  vertiges 
suivis  de  syncope  et  finalement  d’asphyxie.  On  sait  combien  ces 
empoisonnements,  volontaires  ou  non,  sont  fréquents.  Ils  ont  pour 
cause  surtout  un  manque  d’aération  de  la  pièce  dans  laquelle 
brûle  un  foyer  de  charbon,  ou  qui  est  chauffée  par  un  poêle  en  fonte. 

Claude  Bernard  a reconnu  que  l’empoisonnement  par  l’oxyde 
de  carbone  est  dù  à la  combinaison  de  ce  gaz  avec  les  globules 
du  sang  qui  alors  ne  peuvent  plus  fixer  l’oxygène  et  le  porter  dans 
le  torrent  circulatoire.  Quant  à l’empoisonnement  par  le  gaz  car- 
bonique, il  est  dû  principalement  à ce  fait  que  la  tension  de  ce 
gaz  dans  l’air  qui  pénètre  dans  les  poumons  s’oppose  au  déga- 
gement de  celui  qu’apporte  le  sang  veineux  et  par  suite  à son 
remplacement  par  l’oxygène. 

Le  sang  vicié  par  l’oxyde  de  carbone  se  reconnaît  aisément  à 
son  spectre  d’absorption  qui  ressemble  beaucoup  à celui  des  glo- 
bules oxygénés,  mais  qui  en  diffère  par  ce  fait  que  les  agents 
réducteurs  ne  le  modifient  pas,  ce  qui  arrive  pour  le  sang  oxygéné. 
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Ce  dernier  offre  deux  raies  noires  qui,  sous  l’inllucnce  du  sul- 
fure ammonique,  se  transforment  en  une  bande  noire. 

596.  Composition.  — L’expérience  eudiométrique  montre  que 
2 vol.  d’oxyde  de  carbone  se  combinent  à 1 vol.  d’oxygène  pour 
donner  2 vol.  d’anhydride  carbonique.  Ce  dernier  contenant  lui- 
même  son  propre  volume  d’oxygène,  il  s’ensuit  que  l’oxyde  de 
carbone  n’en  renferme  que  la  moitié  du  sien.  Donc  si  de  la  double 
densité  de  CO  ou  son  poids  moléculaire  = 27,96,  nous  retran- 
chons le  poids  de  1 volume  d’oxygène  = 15,96  (p.  at.),  il  reste  11,96 
de  carbone,  soit  1 atome.  La  molécule  de  l’oxyde  de  carbone  est 
donc  CO.  L’équation 

CO  + O = CO2 

2 vol.  1 vol.  2 vol. 

montre  que  l’oxyde  de  carbone  se  transforme  en  anhydride  carbo- 
nique sans  changer  de  volume. 

Inversement,  si  nous  faisons  passer  de  l’anhydride  carbonique 
sur  du  charbon  au  rouge,  le  volume  d’oxyde  de  carbone  produit 
sera  doublé 

CO2  -j-  C = 2CO 

2 vol.  4 vol. 

C’est  ce  que  l’on  peut  démontrer  approximativement  en  faisant 
passer  à travers  un  tube  rempli  de  charbon  et  chauffé  au  rouge 


de  l’anhydride  carbonique  contenu  dans  une  vessie  à robinet 
adaptée  à l’une  des  extrémités  du  tube,  l’autre  extrémité  étant 
reliée  à une  vessie  vide  (fig.  159).  Après  plusieurs  passages  du 
gaz  à travers  le  charbon  on  constate,  en  mesurant  le  gaz  con- 
tenu dans  les  vessies,  que  le  volume  primitif  a doublé  et  que  le 
gaz  est  formé  d’oxyde  de  carbone. 
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OXYCHLORURE  DE  CARBONE.  — COC1-'  98, GG. 

Dens.  vap.  = 49,5;  théor.  = 49,33. 

597.  L oxyde  de  carbone  s’unit  à son  volume  de  chlore  sec. 
sous  l’influence  de  la  lumière.  Le  produit  de  la  combinaison,  qui 
a lieu  avec  condensation  de  moitié,  est  un  gaz,  ou  plutôt  une 

vapeur,  qui  a été  découvert  en  1811  par  J.  Davy  et  désigné  sous 
le  nom  de  phosgène. 

Tour  le  préparer,  on  fait  arriver  dans  une  série  de  flacons  de 
10  litres,  en  verre  blanc,  exposés  au  soleil,  du  chlore  bien  des- 
séché et  de  l’oxyde  de  carbone  contenu  dans  un  gazomètre  et 
qu  on  dessèche  également  avec  soin  ; les  deux  gaz  doivent  arriver 
à peu  près  avec  la  même  vitesse.  Il  est  bon  cependant  d’avoir  le 
chlore  en  léger  excès  et  de  retenir  ensuite  cet  excès  par  du  cuivre 
ou  de  l'antimoine  métallique  contenu  dans  un  long  tube. 

On  peut  encore  faire  arriver  le  mélange  des  gaz,  à la  lumière 
diffuse,  à travers  une  colonne  de  charbon  d’os  lavé  bien  calciné  ; la 
combinaison  a lieu  avec  élévation  de  températnre  et  il  faut 
î efi oidir  (Pateinô).  La  meme  combinaison  a lieu  en  présence  du 
platine  (Schützenberger). 

Parmi  les  circonstances  qui  donnent  encore  naissance  à l’oxy- 
chlorure de  carbone,  nous  rappellerons  l’oxydation  du  chloroforme 
P ai  un  mélangé  de  bichromate  de  potassium  et  d acide  sulfurique, 
qui  doit  être  en  grand  excès  pour  retenir  l’eau  formée  : 

2CIIC13  + O2  — 2COC12  + 2HC1 . 

(Emmerling  et  Lengvel).  M.  Schützenberger  a observé  sa  for- 
mation aux  dépens  du  tétrachlorure  de  carbone,  en  traitant  ce 
corps  par  1 oxyde  de  zinc,  par  1 oxyde  de  carbone  ou  par  l’anhy- 
dride carbonique  vers  400°  : CCP  + C02  = 2C0C12. 

Le  phosgène  se  condense  à +8°  en  un  liquide  limpide  de  1,432 
de  densité,  doué  d’une  odeur  des  plus  irritantes.  Il  décompose 
instantanément  l’eau  d’après  l’équation 

COC12  + H-0  = 2HC1  -f-  CO2. 

C’est  donc  le  chloracide  de  l’acide  carbonique  et  il  constitue  le 
chlorure  du  radical  diatomique  carhonyle  (CO)".  Comme  tous  les 
chlorures  d’acides,  il  entre  très  facilement  en  réaction  et  son 
emploi  en  chimie  organique  est  très  fréquent.  Nous  ne  citerons 
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ici  que  son  action  sur  le  gaz  ammoniac  sec  qui  donne  naissance  à 
l’amide  carbonique  ou  urée 

COC12  + 2AzH3  = CO(AzH2)2  + 2I1CI . 

ANHYDRIDE  CARBONIQUE.  — CO2. 

Dens.  = 21,89;  observée  = 22,01. 

598.  Historique.  État  naturel.  — Ce  gaz,  plus  souvent 
nommé  acide  carbonique , est  le  premier  qu’on  ait  distingué  de 
l’air.  Yan  Helmont,  mort  en  1644,  qui  lui  donna  le  nom  de 
gaz  ou  esprit  sylvestre  parce  qu’il  est  formé  par  la  combustion 
du  charbon  de  bois,  reconnut  qu’il  est  impropre  à la  respiration 
et  à la  combustion.  Il  constata  sa  production  dans  la  fermentation 
et  la  putréfaction,  dans  l’action  du  vinaigre  sur  le  calcaire  et 
reconnut  sa  présence  dans  l’air  de  la  grotte  du  chien,  l’eau  miné- 
rale de  Spa,  etc.  La  fin  du  dernier  siècle  fut  signalée  par  un  grand 
nombre  de  travaux  sur  ce  gaz,  que  Black  nomma  air  fixe , à cause 
de  la  propriété  d’être  fixé  par  les  alcalis  et  par  la  chaux,  et  d’être 
contenu  dans  les  alcalis  et  la  craie.  Bergmann  constatant  son 
acidité  le  nomma  acide  aérien.  Enfin  Lavoisier  lui  donna  le  nom 
d'acide  carbonique  et  établit,  nettement  sa  nature  en  montrant 
que  l’oxyde  de  mercure,  qui  fournit  de  l’oxvgène  lorsqu’on  le  cal- 
cine seul,  donne  de  l’acide  carbonique  quand  on  le  calcine  avec  du 
charbon.  Il  fit  voir  en  outre  que  ce  gaz  est  produit  par  la  res- 
piration. 

L’acide  carbonique  est  un  des  éléments  constants  de  l’air  (342) 
et  se  trouve  par  conséquent  dissous  dans  toutes  les  eaux  de 
surface.  Il  est  de  plus  contenu  souvent  en  quantité  considérable 
dans  les  eaux  minérales  qui  renferment  en  outre  des  carbonates 
divers  (alcalins  et  alcalino-terreux).  L’acide  carbonique  se  dégage 
par  les  évents  volcaniques  et  par  les  fissures  qui  se  rencontrent 
dans  les  terrains  volcaniques  anciens  ou  actuels  ; c’est  là  son 
origine  dans  la  grotte  du  chien  et  dans  d’autres  grottes  naturelles; 
on  en  rencontre  de  semblables  aux  environs  de  Clermont-Ferrand. 
En  raison  de  sa  forte  densité,  il  se  répand  en  nappes  à la  surface 
du  sol.  Un  chien  est  asphyxié  dans  la  grotte  du  chien,  tandis  qu’un 
homme  y pénètre  sans  accident. 

L’acide  carbonique  fait  partie  de  roches  d’une  grande  étendue, 
calcaires  divers,  dolomies,  minéraux  carbonatés  nombreux  dont 
I.  — Chimie  minérale.  44 
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quelques-uns  constituent  des  minerais  métalliques  importants. 

599.  Préparation.  — On  prépare  F acide  ou  anhydride  carbo- 
nique dans  les  laboratoires  en  décomposant  le  carbonate  de  cal- 
cium (craie  ou  marbre)  par  un  acide.  On  prend  de  préférence  le 
marbre,  plus  compacte  que  la  craie,  et  l’acide  chlorhydrique; 
1 acide  sulfurique  n est  pas  convenable  à cause  du  peu  de  solu- 
bilité du  sulfate  calcique.  L’opération  se  fait  à froid  dans  un 
flacon  muni  d un  tube  a entonnoir  et  d’un  tube  de  dégagement. 
On  fait  souvent  usage  des  appareils  continus  déjà  décrits  pour 
l’hydrogène. 

C03Ca  H-  2HClr=  CaCl2  + CO2  + H20. 

Le  gaz  dégagé  passe  dans  un  laveur  contenant  de  l’eau,  pour 
retenir  l’acide  chlorhydrique  entraîné,  et,  si  on  veut  l’avoir  sec, 
dans  un  flacon  desséchant. 

Pour  les  opérations  industrielles  qui  nécessitent  l’emploi  de 
l’anhydride  carbonique  (sucreries,  soude  à l’ammoniaque),  on  a 
recours  à la  calcination  du  calcaire 

C03Ca=rC02  + Ca0 

dans  des  fours  appropriés  ; on  obtient  ainsi  en  même  temps  la 
chaux  nécessaire  pour  ces  mêmes  industries.  Dans  d’autres  cas,  on 
a recours  aux  produits  gazeux  de  la  combustion  du  charbon  ou  du 
coke. 

600.  Propriétés  physiques.  — L’anhydride  carbonique  est 
un  gaz  incolore,  d’une  odeur  légèrement  piquante  et  d’une  saveur 
acidulé.  Sa  densité  est  égale  à 1,5241  (air  = 1);  un  litre  de  ce 
gaz  à 0°,  sous  une  pression  de  760  millimètres,  pèse  1BP,971.  Cette 
forte  densité  est  facilement  mise  en  évidence  en  faisant  tomber, 
à la  manière  d’un  liquide,  le  gaz  contenu  dans  une  cloche  sur  une 
bougie  allumée  qu’il  éteint  immédiatement.  Des  ballons  en  bau- 
druche pleins  d’air  ou  des  bulles  de  savon  flottent  à la  surface  du 
gaz  carbonique  contenu  dans  une  grande  cloche. 

L’anhydride  carbonique  peut  être  liquéfié  par  le  froid  ou  la 
pression;  c’est  ce  qu’a  réalisé  en  premier  lieu  Faraday.  La  liqué- 
faction peut  facilement  être  mise  en  évidence  dans  l’appareil 
Cailletet  (22).  On  la' réalise  sur  une  plus  grande  échelle  à l'aide 
de  l’appareil  de  Thilorier  qui  a été  avantageusement  modifié  par 
M.  Deleuil.  Cet  appareil  fondé  sur  le  principe  des  tubes  Faraday 
est  représenté  fig.  160. 
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Il  se  compose  de  deux  vases  cylindriques  A et  B,  en  plomb 
recouvert  de  cuivre  rouge  et  renforcés  par  des  cercles  et  des 
barres  de  fer  forgé,  e cl  (■!).  Le  vase  B est  le  générateur  du  gaz 
carbonique;  l’autre  A.  est  le  récipient  dans  lequel  le  gaz  se  liquéfie 
sous  sa  propre  pression.  Les  deux  vases  sont  reliés  par  un  tube 
en  cuivre  i fixé  par  les  écrous  g et  h. 


Fig.  160. 


On  introduit  dans  le  générateur  1800  grammes  de  bicarbonate 
de  sodium  qu’on  délaye  dans  3 litres  d’eau,  puis  on  y place  un 
cylindre  en  cuivre  D renfermant  1 kilogramme  d’acide  sulfurique 
concentré.  On  ferme  alors  l’appareil  à l’aide  d’un  bouchon  à vis 
en  fer,  f.  Les  choses  ainsi  disposées,  on  imprime  au  générateur 
un  mouvement  d’oscillation  autour  de  l’axe  horizontal  hh  qui  fait 

(1)  Les  premiers  appareils  étaient  en  fonte  et  présentaient  de  grands  dangers  de 
rupture  en  raison  de  l’énorme  tension  du  gaz  liquéfié.  Un  accident  mortel  dont  fut 
victime  le  jeune  préparateur  de  chimie  Ilervy  vint  malheureusement  confirmer 
ces  craintes. 
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déverser  peu  à peu  1 acide  du  tube  D sur  le  carbonate.  Le  gaz 
carbonique  mis  en  liberté  se  comprime  alors  et  se  liquéfie.  Pour 
le  (aiie  passer  dans  le  récipient,  on  desserre  les  vis  qui  pénètrent 
dans  les  bouchons  b,  et  1 anhydride  carbonique  distille  par  le 
tube  i grâce  à la  différence  de  température  des  deux  récipients. 


N 


Fig.  161. 


Dans  le  générateur,  cette  température  s’est  élevée  par  la  réaction 
à 30  ou  40°  et  la  pression  y est  de  70  à 80  atmosphères,  tandis 
que  le  récipient  est  à la  température  de  15°,  à laquelle  la  tension 
de  l’anhydride  carbonique  est  de  50  atmosphères.  On  répète  plu- 
sieurs fois  l’opération  de  manière  à accumuler  1 ou  2 kilogrammes 
de  produit  dans  le  récipient. 

On  doit  à M.  Cailletet  un  appareil  plus  commode,  fondé  sur  la 
compression  du  gaz.  11  consiste  en  un  piston  plongeur  A (fîg.  161) 
qui  se  meut  dans  le  cylindre  BI1  à l’aide  d'un  volant  à manivelle 
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actionnant  le  levier  EE.  Le  piston  est  recouvert  d’une  colonne  de 
mercure  qui  supprime  l’espace  nuisible  dans  le  corps  de  pompe  et 
qui  aide  à dissiper  par  conductibilité  la  chaleur  produite  par  la 
compression;  le  gaz  carbonique  arrive  par  le  conduit  O,  se  fer- 
mant non  par  une  soupape  mais  par  un  robinet  R,  qui  s’ouvre  et 
se  ferme  automatiquement.  Le  gaz  en  se  comprimant  soulève  une 
soupape  en  ébonite  s et,  passant  par  le  tube  flexible  TT,  en  cuivre 
vient  s’accumuler  dans  le  cylindre  P en  fer  forgé,  refroidi  par  de 
la  glace  ; un  autre  tube  t communique  avec  le  manomètre  M. 

Le  récipient  d’anhydride  carbonique  liquide,  de  l’appareil  Thi- 
lorier  ou  de  celui  de  M.  Cailletet,  porte  un  tube  qui  plonge  jus- 
qu'au fond.  En  ouvrant  le  robinet  qui  garnit  l’extrémité  supérieure, 
le  liquide  s’élève  dans  le  tube  et  en  sort  avec  force  en  raison  de 
la  forte  pression  qu’il  supporte.  Le  jet  d’anhydride  carbonique 
liquide  en  s’échappant  à l’air  reprend  en  partie  la  forme  gazeuse 
et  ce  changement  d’état  produit  une  absorption  de  chaleur  telle 
que  le  reste  du  liquide  se  solidifie  en  pro- 
duisant des  flocons  neigeux.  Pour  re- 
cueillir cet  anhydride  solide,  on  fait  arriver 
lejet  liquide  dans  une  boite  métallique  AA 
à parois  minces,  et  tangentiellement  à ses 
parois  (fig.  162)  où  il  rencontre  une  lan- 
guette m qui  l’éparpille.  Le  gaz  produit 
s’échappe  par  l’intérieur  des  poignées 
MM'  entourées  de  drap,  la  neige  s'accu- 
mule dans  la  boîte  d’où  on  la  retire  à l’aide 
d'une  spatule  en  bois.  On  peut  aussi  faire 
arriver  lejet  liquide  dans  une  poche  en  drap  qui  laisse  passer  le 
gaz  et  retient  la  neige  (Landolt). 

MM.  Drion  et  Loir  ont  obtenu  l’anhydride  carbonique  liquide 
en  refroidissant  le  gaz  par  de  l’ammoniaque  liquide  bouillant 
dans  le  vide. 

L’anhydride  carbonique  se  liquéfie  à 0°  sous  une  pression  de 
36  atmosphères  et  cette  pression  augmente  rapidement  avec  la 
température.  Sous  la  pression  ordinaire,  il  bout  à — 78°, 2.  Voici 
du  reste  sa  tension  en  atmosphères  pour  diverses  températures 
(Andreefî)  : 
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— 25° 

atm. 

17,12 

-h  15° 

atm. 

. ...  52.16 

— 15° 

25,13 

+ 25° 

66,06 

— 5° 

....  30,84 

H- 35° 

. ...  82,16 

4-  5° 

....  40,47 

4-45° 

. ...  100,40 

Le  point  critique  est  situé  à 30°, 92  (Andrews);  au  delà  de  cette 
tempeialure,  la  liquéfaction  na  lieu  sous  aucune  pression  19  . 

L anhydride  carbonique  possède  un  coefficient  de  dilatation 
considérable,  supérieur  à celui  des  gaz.  Sa  densité,  qui  est  égale  à 
0,951  à — 10°,  s’abaisse  à 0,8226  à 20°.  A 31°  sa  densité  déduite 
du  volume  absolu  est  la  même  que  celle  du  gaz  qui  l’accompagne 
et  qu  on  ne  peut  plus  en  distinguer;  elle  est  alors  à peu  près  la 
moitié  de  ce  qu’elle  est  à 0°. 

L’anhydride  carbonique  liquide  est  un  mauvais  conducteur  de 
la  chaleur  et  de  l’électricité. 

Il  ne  rougit  pas  le  papier  de  tournesol  sec. 

L’anhydride  carbonique  liquide  est  aujourd’hui  livré  au  com- 
merce dans  des  cylindres  en  fer  de  8 kilogrammes  de  contenance. 
On  1 utilise  principalement  pour  fournir  la  pression  nécessaire  au 
débit  de  la  bière,  à l’exclusion  de  l’air. 

L anhydride  carbonique  solide  se  présente  sous  la  forme  d’une 
masse  neigeuse  facile  à comprimer.  On  peut  le  comprimer  en  cy- 
lindres ayant  l’aspect  de  la  craie  et  ayant  pour  densité  2.  A cet 
état,  on  peut  le  conserver  assez  longtemps  à l’air  (il  faut  environ 
cinq  heures  pour  qu'un  cylindre  de  5 centimètres  de  diamètre 
sur  5CC,3  de  haut  disparaisse  complètement),  tandis  que  le  pro- 
duit non  comprimé  s’évapore  très  rapidement  (Landolt). 

MM.  Loir  et  Drion  ont  obtenu  l’anhydride  solide  en  masse 
transparente  en  refroidissant  sous  une  pression  de  3 à 4 atmo- 
sphères le  gaz  carbonique  par  l’ammoniaque  bouillant  dans  le  vide. 
Cet  anhydride  solide  se  partage  par  l’écrasement  avec  une  baguette 
de  verre  en  cristaux  cubiques. 

D’après  M.  Mitchell  l’anhydride  solide  fond  déjà  à — 65°;  son 
point  de  solidification  n’est  pas  connu. 

L’anhydride  carbonique  solide  est  utilisé  pour  produire  de 
grands  froids,  mais  il  ne  peut  pour  cela  être  employé  seul,  ne 
mouillant  pas  les  corps;  aussi  le  mélange-t-on  avec  de  l’éther. 
On  obtient  alors  une  température  de  — 70°  et  qui  atteint  — 110° 
lorsque  ce  mélange  est  placé  dans  le  vide.  Ce  mélange  permet 
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de  solidifier  l’anhydride  liquide  enfermé  dans  un  tube  Faraday. 

601.  Propriétés  chimiques.  — L’anhydride  carbonique  est 
un  gaz  incombustible,  irrespirable  et  qui  éteint  les  corps  en  com- 
bustion. Néanmoins,  le  potasssium  et  le  sodium  y brûlent  au 
rouge  en  mettant  du  charbon  en  liberté.  Les  mêmes  métaux 
décomposent  l’anhydride  liquide  (Gore).  Le  magnésium  en  com- 
bustion continue  aussi  à y brûler  en  le  réduisant  à l’état  d’oxyde  de 
carbone  ou  même  de  carbone.  Le  charbon  au  rouge  le  transforme 
en  oxyde  de  carbone  : 

C+C02  = 2C0. 

L’hydrogène  au  rouge  agit  de  même. 

L’anhydride  carbonique  se  dissocie,  à une  température  voisine 
du  ramollissement  de  la  porcelaine,  en  oxyde  de  carbone  et 
oxygène  (H.  Deville).  L’étincelle  électrique  agit  de  même  et 
l'oxygène  produit  est  fortement  ozonisé  (Bertbelot  ; Hautefeuille  et 
Chappuis). 

L’anhydride  carbonique  se  dissout  à peu  près  dans  son  volume 
d’eau  à 15°.  Cette  solubilité  est  indiquée  pour  chaque  tempéra- 
ture par  la  formule  (Bunsen  et  Pauli)  : 

c = 1,7967  — 0,07761*  -f  0,0016424*2. 

i 

Sa  solubilité  dans  l’alcool  est  plus  forte  et  donnée  par  l’équation  : 

c = 4,32955  — 0,09395 1 + 0,001 24£2. 

Voici  ces  solubilités  dans  1 volume  de  liquide  : 


Eau.  Alcool, 

roi.  vol. 

0° 1,7977  4,3295 

5° 1,3497  3 8908 

10° 1,1847  3,5140 

12° 1,1018  3,2807 

15° I,0n20  3,1993 

20° 0,9014  2,9465 


Ces  relations  sont  indépendantes  de  la  pression,  dans  les  li- 
mites où  le  gaz  carbonique  suit  la  loi  de  Mariotte.  Pour  une  pres- 
sion double  la  quantité  pondérable  de  gaz  dissoute  est  également 
double,  mais  cette  quantité  occupant  un  volume  moitié  de  ce  qu’il 
est  à la  pression  initiale,  le  liquide  aura  dissous  le  même  volume 
de  gaz,  d’après  la  loi  de  Henry.  Pour  le  gaz  carbonique  cela  n’est 
déjà  plus  exact  pour  une  pression  double  et  la  quantité  pondérale 
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»!<  gaz  dissoute  est  plus  que  doublée  et  est  environ  comme  2 3*1 
(Khanikoff  et  Louguininc).  ' 

La  solution  d’acicle  carbonique  possède  une  réaction  et  une 
saveur  acides.  Elle  trouble,  comme  le  fait  le  gaz  lui-même,  l’eau 
de  chaux  et  l’eau  de  baryte;  c’est  à cette  propriété  que  l’on  a 
recours  pour  le  caractériser.  Un  excès  de  gaz  ou  de  solution  redis- 
sout le  précipité  formé,  surtout  celui  que  donne  l’eau  de  chaux, 
en  produisant  un  bicarbonate  soluble  ; mais  il  suffit  de  chauffer  le 
liquide  ou  de  l’exposer  dans  le  vide  pour  décomposer  de  nouveau 
ce  sel  en  carbonate  calcique  qui  se  précipite,  et  anhydride  carbo- 
nique qui  se  dégage. 

602.  Composition.  Quand  on  brûle  un  fragment  de  char- 
bon dans  une  atmosphère  limitée  d’oxygène  en  excès,  le  volume 
du  gaz  après  refroidissement  est  le  même.  C’est  ce  qu’avait  re- 
connu Lavoisier  en  brûlant  un  diamant  ou  un  morceau  de  char- 
bon dans  un  ballon  plein  d’oxygène,  la  combustion  étant  provo- 
quée par  un  verre  ardent  ; on  y arrive  plus  facilement  à l’aide 
d’un  courant  électrique. 

L’anhydride  carbonique  renferme  donc  son  propre  volume 
d’oxygène.  La  molécule,  soit  deux  volumes,  doit  donc  contenir 
O2.  Si  du  poids  de  cette  molécule  (double  densité)  = 43,89  on 
retranche  la  double  densité  de  l’oxygène,  soit  31,92,  on  trouve 
11,97  de  carbone,  soit  un  atome,  ce  qui  conduit  à la  formule  CO2, 
d’après  laquelle  ce  gaz  renferme  27,27  p.  100  de  carbone  et  72,73 
d’oxygène. 

MM.  Dumas  et  Stas  ont  établi  avec  précision,  par  synthèse,  la 
composition  de  l’anhydride  carbonique  et,  par  là  même,  le  poids 
atomique  du  carbone.  Pour  cela,  ils  ont  brûlé  du  diamant  ou  du 
graphite  clans  une  nacelle  de  platine  placée  dans  un  tube  de 
porcelaine  chauffé  au  rouge  dans  un  courant  de  gaz  oxygène,  pu- 
rifié avec  le  plus  grand  soin.  L’anhydride  carbonique  formé  était 
condensé  dans  des  appareils  contenant  de  la  potasse,  en  observant 
toutes  les  précautions  à employer  en  pareil  cas.  L’augmentation 
de  poids  de  ces  appareils  donnait  l’anhydride  carbonique  produit; 
la  différence  du  poids  de  la  nacelle  avec  le  résidu,  avant  et  après 
l’expérience,  indique  le  poids  du  carbone  brûlé.  Les  résultats 
ont  été  conformes  aux  chiffres  ci-dessus  qui  donnent  pour  le  poids 
atomique  du  carbone  le  nombre  12,  celui  de  l’oxygène  étant  16  ou 
le  nombre  11,97  si  l’on  admet  avec  M.  Stas  15,96  pour  l’oxygène. 
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Le  carbone  étant  fixe,  sa  densité  de  vapeur  ne  peut  être  établie 
expérimentalement;  mais  les  considérations  tirées  de  la  densité 
de  vapeur  de  ses  nombreux  composés  volatils  s’accordent  pour 
admettre  ce  nombre.  Aucun  de  ces  composés  ne  renferme  dans  sa 
molécule  (2  vol.)  une  quantité  de  carbone  inférieure  à ce  nombre. 

Ce  qui  a porté  en  outre  à admettre  pour  le  carbone  ce  nombre  12 
(ou  11,97)  au  lieu  de  la  moitié,  c’est  que  dans  ce  cas  il  y aurait 
combinaison  de  volumes  égaux  de  vapeur  de  carbone  et  d’oxygène, 
proportions  qui,  d’après  les  lois  de  Gay-Lussac,  devraient  se 
combiner  sans  condensation;  au  contraire,  avec  le  nombre  12 
représentant  le  poids  de  1 volume  de  vapeur  de  carbone,  la  com- 
binaison se  fait  entre  1 volume  C et  2 volumes  O avec  conden- 
sation de  1/3,  c’est-à-dire  à 2 volumes,  ce  qui  est  conforme  à 
l’expérience,  puisque  le  volume  de  l’oxygène  ne  change  pas. 

Les  nouvelles  déterminations  de  la  chaleur  spécifique  du  car- 
bone (p.  72  et  664)  confirment  cette  conclusion. 

603.  Applications.  — L’acide  carbonique  est  employé  pour  la 
fabrication  des  carbonates  de  sodium,  de  plomb  et  des  bicarbonates 
alcalins.  A Vichy  on  utilise  à cet  effet  le  gaz 
qui  se  dégage  des  eaux  minérales  et  du  sol. 

Il  est  employé  sur  une  grande  échelle  dans 
l’industrie  sucrière  pour  précipiter  la  chaux 
après  la  défécation  des  jus.  C’est  un  des  agents 
principaux  de  la  fabrication  de  la  soude  à l’am- 
moniaque. L’acide  carbonique  est  employé  pour 
la  fabrication  des  limonades  et  eaux  gazeuses 
artificielles.  L’eau  de  Seltz  est  de  l’eau  chargée 

ue  sous  une  pression  de  plu- 
sieurs atmosphères.  Pour  sa  fabrication  en 
grand  on  prépare  l’acide  carbonique  par  l’action 
de  l’acide  sulfurique  étendu  sur  la  craie  dans  un 
appareil  muni  d’un  agitateur.  Nous  ne  décri- 
rons pas  ici  les  appareils  industriels.  Quant  aux  appareils  de  mé- 
nage employés  pour  obtenir  des  liqueurs  gazeuses,  le  plus  usité 
est  le  gazogène  Briet  représenté  (fig.  163). 

L'acide  carbonique  y est  produit  par  l’action  de  l’eau  sur  un 
mélange  en  poudre  de  bicarbonate  de  sodium  et  d’acide  tartrique 
ou  de  bisulfate  de  potassium  : 


d'acide  carboniq 


CCFNalI  -h  SONali  = SONa2  H-  CO2  + H20. 
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La  réaction  se  passe  dans  le  vase  inférieur  a et  le  gaz  dégagé 
pénètre  par  le  tube  central  dans  le  vase  b rempli  d’eau,  où  il  se 

dissout  en  partie,  le  reste  se  comprime  au-dessus 
du  liquide  et  lacilitc  la  sortie  de  celui-ci  par  le 
robinet.  Pour  faire  fonctionner  l’appareil,  on  le 
dévisse,  on  remplit  le  vase  b d’eau  et  on  introduit 
les  poudres  en  a;  on  ajuste  le  tube  sur  le  vase  a 
que  l’on  revisse  sur  b.  En  redressant  alors  le  tout, 
une  certaine  quantité  d’eau  passe  en  a et  la  réac- 
tion s’établit. 

Tout  le  monde  connaît  les  siphons  d’eau  de 
Sel tz artificielle.  L eau  chargée  de  gaz  carbonique 
qui  y est  contenue  est  chassée  par  la  pression  du 
gaz  lorsqu’on  soulève,  à l’aide  du  levierL,  la  sou- 
pape G qui  ferme  le  tube  T (fig.  164b 

604.  Propriétés  physiologiques.  — L’an- 
hydride carbonique  est  irrespirable,  mais  son 
aclion  sur  l’économie  animale  est  bien  différente 


de  celle  de  l’oxyde  de  carbone,  comme  nous  avons  eu  l’occasion 
de  le  dire  (163);  il  n’est  pas  à proprement  parler  toxique,  nos 
poumons  en  renferment  constamment,  mais  sa  présence  en  trop 
grande  quantité  empêche  le  sang  veineux  de  perdre  celui  dont  il 
est  saturé.  Les  auteurs  ne  sont  pas  d’accord  sur  la  dose  qui  rend 
ce  gaz  dangereux  dans  l’air,  mais  ce  qui  est  établi,  c’est  que  ce 
n'est  pas  le  défaut  d’oxygène  dans  une  atmosphère  carbonique 
qui  provoque  l’asphyxie.  Claude  Bernard  a vu  périr  un  verdier 
dans  un  milieu  renfermant  13  p.  100  d’acide  carbonique,  39  p.  100 
d’oxygène  et  48  p.  100  d’azote.  • 

Le  gaz  carbonique  produit  sur  la  peau  une  sensation  de  chaleur. 
Il  peut  pénétrer  dans  l’économie,  non  seulement  par  les  voies 
respiratoires,  mais  aussi  par  la  peau.  On  cherche  à tirer  parti 
de  l’action  stimulante  de  ce  gaz  en  l’administrant  en  bains  ou  en 
douches  gazeuses,  mais  ce  traitement  n’est  pas  sans  danger. 

On  connaît  les  accidents  nombreux  causés  par  l’acide  carboni- 
que émis  en  grande  quantité  par  les  cuves  à fermentation  et  les 
fours  à chaux. 

Rappelons  le  rôle  physiologique  que  joue  l’acide  carbonique 
dans  la  vie  végétale.  Le  gaz  est  absorbé  par  les  parties  vertes  des 
plantes  sous  l’inllucnce  de  la  lumière  : le  carbone  est  assimilé  et 


N 
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l’oxygène  est  rejeté  dans  l’atmosphère.  Si  l’on  plonge  des  plantes 
vertes,  par  exemple  du  cresson  de  fontaine,  dans  une  solution 
aqueuse  de  ce  gaz,  sous  une  cloche  exposée  aux  rayons  solaires, 
les  feuilles  se  recouvrent  de  petites  huiles  qui  finissent  par  se 
réunir  et  qui  sont  de  l’oxygène  pur. 

Dans  l'obscurité,  cette  décomposition  de  l’acide,  carbonique  par 
les  plantes  n’a  pas  lieu;  il  y a au  contraire  exhalaison  lente  de  ce 
gaz.  Mais  ce  phénomène  est  bien  loin  d’offrir  l’intensité  du  pre- 
mier, qui  est  une  des  causes  principales  du  maintien  de  la  com- 
position de  l’air. 

ACIDE  CARBONIQUE  ET  CARBONATES. 

605.  L’acide  carbonique  C03H2  ou  hydrate  de  carbonyle  CO(OH)2 
est  inconnu  ; il  se  décompose  immédiatement  en  eau  et  anhydride 
carbonique,  mais  on  peut  admettre  son  existence  dans  la  solu- 
tion aqueuse  de  ce  gaz.  Cette  solution  colore  le  tournesol  en 
rouge  vineux,  mais  la  couleur  bleue  reparaît  par  l’exposition  à 
l’air  ou  lorsqu’on  chauffe  et  qu’on  chasse  ainsi  le  gaz  dissous. 

L’acide  carbonique  est  un  acide  faible,  qui  donne  naissance  à 
deux  classes  de  sels,  les  carbonates  normaux  C03Na2,  C03Ca,  etc., 
et  des  bicarbonates.  Parmi  ceux-ci  on  ne  connaît  que  les  bicarbo- 
nates alcalins  C03MH  comme  composés  définis.  Il  est  vrai  que 
l’acide  carbonique  en  excès  agit  sur  un  grand  nombre  de  car- 
bonates insolubles  en  les  dissolvant  et  on  doit  admettre  que  la  so- 

C03H 

lution  renferme  alors  un  sel  acide,  soit  soit  l’anhydro- 

sel  correspondant  C203M".  Ces  sels  sont  très  instables  et  se  décom- 
posent très  facilement  par  l’exposition  à l’air,  dans  le  vide  ou  par 
la  chaleur;  le  carbonate  neutre  est  alors  remis  en  liberté.  Cela 
arrive  surtout  pour  le  carbonate  calcique,  qui  est  dissous  dans 
presque  toutes  les  eaux  à la  faveur  de  l’acide  carbonique. 

Les  bicarbonates  alcalins  sont  beaucoup  plus  stables  et  ne 
sont  décomposés  que  par  la  chaleur.  Ils  se  décomposent  alors 
d’après  l’équation  : 

2CO(^a  = GO(ONa)2  + CO2  + II20 

sans  qu’on  observe  la  formation  de  l’anhydrosei 
qui  est  inconnu. 
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On  connaît  encore  des  carbonates  alcalins  intermédiaires  enlr 


contre  dans  la  nature  (trôna).  Enfin,  pour  certains  métaux,  il 


[ous  les  caibonates  et  bicarbonates  ont  une  réaction  alcaline. 

L acide  carbonique  dissout  non  seulement  certains  carbonates 
insolubles  dans  l’eau,  mais  encore  d’autres  sels  insolubles,  par 
exemple  le  phosphate  tricalcique.  Cette  propriété  dissolvante  joue 
un  i ôle  important  dans  les  phénomènes  qui  se  passent  à la  sur- 
face de  la  terre;  l’acide  carbonique  est  un  agent  atmosphérique 
qui  intervient  dans  une  foule  de  phénomènes. 

D après  M.  Hugo  Muller,  l’acide  carbonique  est  un  peu  plus 
soluble  dans  l’eau  salée  que  dans  l’eau  pure,  ce  qu’il  attribue  à 
une  action  chimique.  Une  partie  du  chlorure  de  sodium  est  dé- 
composée en  donnant  du  bicarbonate  de  sodium  et  de  l’acide 
chlorhydrique  libre.  Une  semblable  solution  décolore  en  effet  le 
bleu  d’outremer,  ce  que  ne  font  ni  l’acide  carbonique  ni  le  sel, 
mais  bien  l’acide  chlorhydrique. 

Lorsqu  on  fait  passer  du  gaz  carbonique  dans  une  solution  de 
chlorure  de  plomb,  on  obtient  un  précipité  de  chlorocarbonate  de 
plomb  : 


Les  carbonates  alcalins  sont  les  seuls  carbonates  neutres  so- 
lubles. Us  existent  dans  la  cendre  des  végétaux,  mais  on  les  pré- 
pare aujourd’hui  par  des  réactions  qui  seront  décrites  plus  tard. 
Les  carbonates  insolubles  s’obtiennent  généralement  par  double 
décomposition. 

lous  les  carbonates,  sauf  les  carbonates  de  potassium  et  de  so- 
dium, sont  décomposés  parla  chaleur,  à des  températures  variant 
avec  la  nature  du  métal;  le  plus  stable  après  les  carbonates  alcalins 
est  celui  de  baryum.  La  vapeur  d’eau  facilite  beaucoup  cette 
décomposition.  Les  carbonates  alcalins  eux-mêmes  sont  décom- 
posés dans  cette  circonstance  au  rouge. 

Cbautfés  avec  du  charbon,  beaucoup  de  carbonates  se  comportent 
comme  les  oxydes  et  sont  réduits  à l’état  métallique;  il  ne  se 


2PbCl2  + CO2  + H20  = CO 
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forme  que  de  l’acide  carbonique  ou  de  l’oxyde  de  carbone,  ou 
bien  le  mélange  des  deux.  Le  carbonate  de  potassium  est  réduit 
à l’état  métallique  avec  formation  d’oxyde  de  carbone. 

Le  carbonate  de  baryum  est  converti  en  baryte  : 

C03Ba  + G = 2C0  + Ba0. 

606.  Dosage  de  l’acide  carbonique  libre  ou  combiné. 

— Nous  avons  fait  connaître  les  procédés  qui  permettent  le  dosage 
du  gaz  carbonique  dans  l’air  (342)  et  dans 
les  eaux  (132). 

Le  dosage  de  l'acide  carbonique  dans  un 
carbonate  solide,  s’effectue  par  la  perte  de 
poids  qu'il  éprouve  lorsqu’on  le  traite  par 
un  acide.  On  fait  usage  à cet  effet  de  petits 
appareils,  dont  la  forme  a été  modifiée  de 
diverses  manières.  Celui  que  représente  la 
figure  165  est  dû  à M.  Dupré.  Il  se  compose 
d’une  fiole  portant  un  bouchon  creux  rodé, 
traversé  par  un  tube  vertical  étroit  qu'en- 
toure un  tube  large,  renflé  dans  son  milieu. 

Le  tube  étroit  est  recouvert  d’une  petite 
cloche  munie  d’ouvertures  à sa  partie  infé- 
rieure. Un  tube  à robinet  traverse  le  bouchon 
et  se  relie  au  tube  renflé  dans  lequel  on  verse 
de  l’acide  sulfurique  concentré,  tandis  que  la  fiole  reçoit  le  carbo- 
nate pesé.  Après  avoir  taré  l’appareil  rempli,  on  ouvre  le  robinet 
et  l’on  fait  écouler  peu  à peu  sur  le  carbonate  l’acide  sulfurique 
jusqu’au  niveau  supérieur  du  tube  de  communication.  Le  gaz 
carbonique  dégagé  sort  de  l'appareil  par  le  tube  étroit  et  par  le 
bas  de  la  cloche  qui  le  recouvre.  Il  se  dessèche  donc  en  barbotant 
dans  l’acide  sulfurique  restant  dans  le  tube  renflé.  L’attaque  ter- 
minée, on  débouche  l’ajutage  représenté  à gauche  de  la  figure 
et  on  aspire  de  l’air  à travers  l’appareil  pour  expulser  tout  le  gaz 
carbonique.  La  perte  de  poids  éprouvée  par  l'appareil  indique  le 
poids  de  l’anhydride  carbonique. 

ACIDE  GRAPHITIQUE. 

607.  C’est  le  composé  que  M.  Brodie  a obtenu  en  faisant  digérer 
pendant  plusieurs  jours  à 60°  le  graphite  avec  cinq  fois  son  poids  de 
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chlorate  de  potassium  et  de  l’acide  azotique  fumant.  Il  se  présente 
en  paillettes  micacées  jaunes,  que  la  dessiccation  agglomère  en 
masses  amorphes  brunes.  Soumis  à l’action  de  la  chaleur,  l’acide 
graphitique  ou  plutôt  Y oxyde  graphitique,  comme  le  nomme  M.  Ber- 
thelot,  puisqu’il  ne  forme  pas  de  sels,  se  détruit  subitement  par 

l’action  de  la  chaleur  avec  production  d’étincelles,  ense  boursouflant 

beaucoup.  Il  reste  une  poudre  noire  très  divisée  que  M.  Berthelot 
nomme  oxyde  pyrographitique.  L’oxyde  graphitique  est  insoluble 
dans  tous  les  liquides.  M.  Brodie  a trouvé  pour  l’acide  graphitique 
obtenu  par  la  plombagine  la  composition  exprimée  par  la  for- 
mule CuHO  ; M.  Gottschalk  y admet  plus  d’oxygène,  soit  C^ILO6  ; 
mais  cette  composition  parait  être  différente  suivant  la  nature  du 
graphite  employé  (Stingl.) 

En  chauffant  les  diverses  variétés  d’oxyde  graphitique  avec  de 
l’acide  iodhydrique  concentré,  à 280°,  M.  Berthelot  les  a convertis 
en  oxydes  hydrographitiques , composés  amorphes  bruns , inso- 
lubles comme  les  oxydes  graphitiques  eux-mêmes. 

Le  graphite  naturel,  le  graphite  de  la  fonte,  le  graphite  élec- 
trique, qui  résulte  de  la  modification  éprouvée  par  les  différentes 
variétés  de  carbone  dans  l’arc  voltaïque,  donnent  chacun  un  oxyde 
graphitique  et  des  dérivés  correspondants  différents.  (Berthelot.  ) 


COMPOSÉS  SULFURÉS  DU  CARBONE. 

Il  existe,  outre  le  bisulfure  CS2  correspondant  à l’anhydride 
carbonique,  un  sulfure  de  carbone  contenant  les  deux  éléments  dans 
le  rapport  de  1 à 1 ; mais  les  propriétés  physiques  de  ce  composé 
semblent  indiquer  que  c’est  un  polymère  nCS.  On  connaît  en  outre 
le  chlorure  de  thiocarbonyle  CSC12  et  un  oxysulfurc  CSO. 


PROTOSULFURE  DE  CARBONE.  — nCS. 

608.  Il  se  produit  lentement  par  l’action  de  la  lumière  sur  le  bisul- 
fure, la  moitié  du  soufre  étant  mise  en  liberté.  C’est  une  poudre 
rouge  sans  saveur,  inodore,  de  1,66  de  densité,  insoluble  dans 
l’eau,  l’alcool,  la  benzine,  un  peu  soluble  dans  le  bisulfure  de  car- 
bone et  dans  l’éther  bouillant.  Il  se  décompose  à 200°  en  soufre  et 
charbon.  (Sidot.) 
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BISULFURE  DE  CARBONE  (SULFURE  DE  CARBONE; 

ANHYDRIDE  SULFOCARBONIQUE).  — CS2. 

Dens.  vap.  = 37,96;  D.  obs.  = 38, ‘2. 

Il  a été  découvert  en  1796  par  Lampadius  en  chauffant  la 
pyrite  avec  du  charbon.  Clément  et  Desormes  l’ont  obtenu  en  trai- 
tant le  charbon  au  rouge  par  du  soufre;  mais  c’est  à Vauquelin 
qu’on  doit  de  connaître  sa  véritable  nature. 

609.  Préparation.  — On  chauffe  du  charbon  au  rouge  dans  une 
cornue  dont  la  tubulure  porte  un  large  tube  par  lequel  on  introduit 


Fig.  166. 


peu  à peu  le  soufre.  Les  vapeurs  produites  sont  conduites  sous 
une  couche  d’eau,  par  l’intermédiaire  d’une  allonge  recourbée. 
Aujourd’hui  on  le  prépare  industriellement  en  grande  quantité. 
L'appareil  (fig.  166)  consiste  en  une  cornue  cylindrique  verticale  A 
en  fonte,  qu’on  remplit  de  coke  ou  de  charbon  de  bois  et  que  l'on  porte 
au  rouge.  Le  soufre  est  introduit  peu  à peu  dans  la  cornue  par 
la  tubulure  inférieure  e munie  d’un  obturateur.  Les  vapeurs  sor- 
tent par  la  tubulure  supérieure  coudée  cib.  Le  soufre  entraîné  se 
condense  dansle  récipient  B et  les  vapeurs  de  sulfure  de  carbone  dans 
le  récipient  refroidi  Y,  formé  de  trois  cylindres  superposés  C,  D,  E. 
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Le  liquide  condensé  en  est  retiré  par  le  robinet  r et  recueilli  sous  une 
< ouclie  d eau.  Les  gaz  non  condensés  s’échappent  par  le  tube  A;  ils 
son!  surtout  formés  d’hydrogène  sulfuré,  dû  à la  présence  d'humi- 
dité ou  de  substances  hydrogénées  dans  le  charbon. 

Le  sulfure  de  carbone  brut  renferme  du  soufre,  et  doit  être 
purifié  par  distillation  au  bain-marie,  après  dessiccation  sur  du 
chlorure  de  calcium.  C’est  ainsi  qu’il  est  livré  à l’industrie;  mais 
il  renferme  encore  de  petites  quantités  de  composés  sulfurés  qui 
lui  communiquent  une  odeur  fétide.  On  peut  retenir  ces  sub- 
stances en  distillant  le  sulfure  de  carbone  sur  une  graisse  ou  de 
1 huile  , ou  encore  mieux,  en  le  distillant  après  l’avoir  fait  digérer 
avec  de  la  tournure  de  cuivre  ou  avec  du  mercure,  puis  avec  du 
chlorure  mercurique. 


610.  Propriétés.  — Le  sulfure  de  carbone  est  un  liquide  inco- 
lore, limpide,  doué  d’une  très  grande  réfrangibilité  (indice  = J .6835 
pour  la  raie  D,  c est-à-dire  1 indice  de  réfraction  moyen  du  flint) . 
Sa  densité  à 0°  est  égale  à 1,2923.  Il  bout  à 48°;  son  évaporation 
produit  un  froid  considérable  qui  peut  aller  à — 60°  si  elle  a lieu 
dans  le  vide.  Il  se  solidifie  à — 116°  et  fond  à — 110°  (Wro- 
blewski,  Olszewski),  et  peut  servir  à construire  des  thermomètres 
pour  les  basses  températures. 

Lorsque  le  sulfure  de  carbone  s évaporé  à l’air,  il  fournit  des 
efflorescences  mamelonnées  blanches  qui  sont,  non  du  sulfure  de 
carbone  solide  comme  on  l’avait  pensé,  mais  un  hydrate.  Les  efflo- 
rescences qu  abandonne  le  sulfure  de  carbone  sur  le  papier  quand 
on  le  filtre  renferment,  d’après  M.  Berthelot,  2CS2.3H2O.M.  Ballo 
a obtenu  l’hydrate  CS2.H20  en  évaporant  le  sulfure  de  carbone 
dans  un  rapide  courant  d’air  et  M.  Duclaux  l’hydrate  2CS2.H20; 
ce  dernier  se  décompose  à — 3°  en  sulfure  de  carbone  et  glace. 

Le  sulfure  de  carbone  non  purifié  complètement  possède  une 
odeur  fétide;  mais  purifié  par  le  mercure,  son  odeur  est  éthérée 
et  pénétrante.  Sa  vapeur  est  très  inflammable  et  brûle  avec  une 
flamme  bleue;  l’inflammation  a lieu,  d’après  M.  Frankland,  à 149". 
Mélangée  de  3 fois  son  volume  d air,  sa  vaDeur  forme  un  mélange 
détonant  violent.  Mélangée  au  bioxyde  d azote,  elle  fournit  une 
flamme  très  riche  en  radiations  chimiques.  On  obtient  la  même 
flamme  en  allumant  un  mélange  liquide  de  sulfure  de  carbone  et 
de  peroxyde  d’azote,  mélange  qui  brûle  tranquillement  (Turpin). 

Le  sulfure  de  carbone  est  très  soluble  dans  l'alcool  et  dans  l é- 
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ther,  très  peu  soluble  clans  l’eau;  \ litre  à 13°  en  dissout  lgr,78 
(Dumas). 

Exposé  à la  lumière  et  à l’air,  le  sulfure  de  carbone  reprend 
l’odeur  fétide  du  produit  ordinaire  et  se  colore  en  jaune.  Si  l’action 
de  la  lumière  se  prolonge,  il  se  dédouble  en  soufre  et  sulfure  nCS. 

La  chaleur  dissocie  le  sulfure  de  carbone  à la  température  même 
de  sa  formation,  de  sorte  que  cette  dissociation  est  très  limitée 
(Bertbelot).  La  chaleur  de  combustion  de  la  vapeur  de  CS2  est  de 
253cal,3,  ce quiconduitàlachaleurdecombinaisonCH-  S2= — 21cal,l , 
en  partant  du  carbone  et  du  soufre  solides,  dont  la  chaleur  de  com- 
bustion totale  est  de  232cal2;  mais  comme  ces  éléments  sont  à l’état 
gazeux  dans  la  vapeur  du  sulfure  de  carbone,  il  faut  y ajouter 
leur  chaleur  de  volatilisation  (42cal4  pour  le  carbone  et  9cal2pourS2). 
Le  sulfure  de  carbone  est  donc  un  composé  exothermique  en  par- 
tant des  éléments  gazeux. 

Le  chlore  agit  au  rouge  sombre  sur  le  sulfure  de  carbone,  en 
donnant  du  chlorure  de  carbone  CCI4  et  du  chlorure  de  soufre. 
L'hydrogène  naissant  le  transforme,  d’après  M.  A.  Girard,  en  un 
composé  cristallisé  blanc  CSH2  et  en  hydrogène  sulfuré. 

Les  métaux  décomposent  le  sulfure  de  carbone  au  rouge,  en 
donnant  du  charbon  et  un  sulfure  métallique.  Les  oxydes  métal- 
liques sont  transformés  en  sulfures  lorsqu’on  les  chauffe  dans  la 
vapeur  du  sulfure  de  carbone  ; c’est  ainsi  que  M.  Fremy  a pu 
reproduire  certains  sulfures  !métalliques  naturels.  C’est  encore 
par  ce  procédé  qu’on  peut  obtenir  les  sulfures  de  chrome,  d’alu- 
minium, etc. 

2 Al2  O3  + 3 CS2  = 3C02  + 2A12S3. 

Action  physiologique.  — Le  sulfure  de  carbone  est  doué  de  pro- 
priétés toxiques.  Il  fait  périr  rapidement  lès  animaux  inférieurs 
et  peut  être  employé  en  conséquence  comme  antiseptique,  pour  la 
conservation  des  viandes,  etc.  C’est  encore  ce  qui  le  fait  employer 
comme  insecticide,  principalement  contre  le  phylloxéra.  Pour  cet 
usage,  on  emploie  de  préférence  les  sulfocarbonates. 

Le  sulfure  de  carbone  produit  des  maux  de  tête,  des  nausées, 
des  vertiges,  un  affaiblissement  général  des  sens,  des  forces  mus- 
culaires et  de  l’intelligence.  Aussi  les  ateliers  dans  lesquels  on 
manie  ce  produit,  dangereux  à divers  égards,  doivent-ils  être  aérés 
avec  les  plus  grands  soins. 

611.  Usages.  — NousVenons  d’indiquer  l’emploi  du  sulfure  de 
I.  — Chimie  minérale.  45 
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carbone  comme  insecticide.  Ses  autres  emplois  sont  fondés  sur  ses 
propriétés  dissolvantes.  Il  sert  à priver  le  phosphore  rouge  du 
phosphore  ordinaire  qui  l’accompagne.  Il  est  employé  dans  la  fa- 
brication du  caoutchouc  vulcanisé,  concurremment  avec  le  chlorure 
de  soufre.  Le  sulfure  de  carbone  est  un  des  meilleurs  dissolvants 
des  matières  grasses,  aussi  F emploie-t-on  pour  extraire  les  graisses 
des  graines  oléagineuses,  de  la  laine,  etc.  Il  sert  encore  à l’extrac- 
tion des  parfums  des  plantes. 

612.  Acide  sulfocarbonique  et  sulfocarbonates.  — Par 

sa  constitution  chimique,  le  sulfure  de  carbone  correspond  à 
l'anhydride  carbonique  et  de  même  que  celui-ci  fournit  des  car- 
bonates, il  donne  naissance  à des  sulfocarbonates,  par  sa  combi- 
naison avec  les  sulfures  métalliques  (Berzelius). 

Si  l’on  agite  du  sulfiïre  de  carbone  avec  une  solution  de  sulfure 
de  sodium,  on  obtient  une  solution  de  sulfocarbonate  de  sodium  : 

CS2  + Na2S=:CS3Na2. 

Si  l’on  ajoute  de  l’alcool  à la  solution,  ce  sel  se  dépose  sous  la 
forme  d’une  couche  dense,  brunâtre,  d’où  l’acide  chlorhydrique, 
étendu  et  froid,  sépare  l’acide  sulfocarbonique  à l’état  d’une 
huile  jaune  foncé,  douée  d’une  odeur  très  désagréable  et  que  la 
chaleur  dédouble  en  CS2  et  EPS.  Les  sulfocarbonates  alcalins  sont 
solubles  dans  l’eau;  celui  de  baryum,  beaucoup  moins  soluble, 
peut  s’obtenir  par  double  décomposition  et  forme  un  précipité 
cristallin  jaune  anhydre.  Les  sulfocarbonates  métalliques  sont 
insolubles.  Celui  de  cuivre  est  un  précipité  brun;  celui  d’argent 
un  précipité  jaune  ; celui  de  plomb  est  rouge.  Ces  précipités  noir- 
cissent peu  à peu  en  perdant  du  sulfure  de  carbone  et  en  se  trans- 
formant en  sulfures. 

L’ébullition  décompose  les  sulfocarbonates  dissous  dans  l’eau 
en  les  transformant  en  carbonates,  avec  dégagement  d’hydrogène 
sulfuré. 


SULFOCHLORURE  DE  CARBONE.  — CSC12. 

613.  — Kolbe  a obtenu  ce  composé  par  l’action  lente  du  chlore 
sec  à froid  sur  le  sulfure  de  carbone,  et  Carius  par  l’action  du  per- 
cblorure  de  phosphore  à 200°  en  tubes  scellés  : 

CS2  + PCI5  = PC13S  4-  CSC12. 

C’est  un  liquide  incolore,  d'une  odeur  pénétrante,  insoluble  dans 
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l’eau,  bouillant  à 70°.  Mais  suivant  M.  Rathke,  le  produit  obtenu 
ainsi  est  surtout  un  mélange  de  sulfure  et  de  tétrachlorure  de 
carbone.  Pour  l’obtenir  pur,  cet  auteur  traite  le  tétrachloro- 
sulfure  CSCP,  par  la  poudre  d’argent.  Il  bout  alors  à 70° -74° 
et  se  transforme  à la  lumière  en  un  polymère  solide,  fusible 
à 112°, 5 et  se  convertissant  de  nouveau  à 180°  en  chlorosulfure 
liquide. 

Quant  au  tètrachlorosulfure  de  carbone,  on  l’obtient  en  traitant 
le  sulfure  de  carbone  par  le  chlore  sec  en  présence  d un  peu  d’iode. 
C’est  un  liquide  jaune,  d’une  odeur  intense,  très  désagréable  et 
irritante.  Il  bouta  146°,5-148°;  densité —1,712. 

OXYSULFURE  DE  CARBONE.  — CSO. 

Densité  = .29,95  ; obs.  = 30,42. 

614.  — Ce  gaz,  découvert  par  M.  Than,  s’obtient  en  ajoutant 
peu  à peu  du  sulfocyanate  de  potassium  à l’acide  sulfurique  étendu 
de  son  volume  d'eau  et  maintenu  froid 

AzCSK  + S04H2  H-  H20  = COS  + S04K(AzH4). 

Le  gaz  est  mélangé  d'acide  cyanhydrique  et  des  vapeurs  de  sul- 
fure de  carbone.  On  se  débarrasse  du  premier,  à l’aide  d’une  co- 
lonne de  mercure  et  du  second  par  des  fragments  de  caoutchouc 
non  vulcanisé.  On  recueille  le  gaz  sur  le  mercure. 

Il  prend  encore  naissance  dans  d’autres  circonstances  : 

En  chauffant  à 100°  un  mélange  de  sulfure  de  carbone  et  de 
3 molécules  d’anhydride  sulfurique  (Armstrong). 

En  dirigeant  de  l’anhydride  carbonique  dans  le  soufre  bouillant 
(Cossa,  Chévrier). 

Par  l’action  du  soufre  sur  l’oxyde  de  carbone  au  rouge  sombre 
(Than). 

L’oxysulfure  de  carbone  est  un  gaz  incolore,  deux  fois  plus  dense 
que  l’air;  il  possède  une  odeur  à la  fois  résineuse  et  sulfurée. 
Il  se  liquéfie  à 0°  sous  une  pression  de  12atm,5  et  à 85°  sous  une 
pression  de  80  atm.  ; il  se  solidifie  par  l’évaporation  du  liquide. 
Le  point  critique  est  situé  à 105°  (Ilosway).  Il  s’enflamme  très 
facilement  et  brûle  avec  une  flamme  bleue;  mélangé  avec  une  fois 
et  demie  son  volume  d’oxygène,  il  brûle  avec  explosion  et  avec 
une  vive  lumière  ; mélangé  à l’air,  il  brûle  tranquillement.  L’étin- 
celle le  décompose  en  soufre  et  oxyde  de  carbone. 
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L oxysulfure  de  carbone  se  dissout  dans  son  volume  d’eau,  a 
laquelle  il  communique  une  saveur  sucrée,  suivie  de  picotements. . 
Cette  solution  ne  tarde  pas  à se  décomposer  en  donnant  de  l’hydro- 
gène sulfuré  et  de  l’acide  carbonique  : 

COS  -t-  H20  — H2S  4-  CO2, 

les  alcalis  aqueux  produisent  la  même  réaction. 

M.  C.  lhan  admet  la  présence  de  ce  gaz  dans  l’eau  thermale  de 
Harkâng  en  Hongrie,  à la  dose  de  0gr,0241  par  litre.  Il  ne  serait 
pas  surprenant,  en  effet,  que  ce  gaz  fût,  dans  bien  des  cas,  le  prin- 
cipe minéralisateur  des  eaux  sulfureuses,  qui  en  renferment  les  pro- 
duits de  décomposition. 

SILICIUM.  — Si  = 28. 

615.  Le  silicium,  qui  est  inconnu  dans  la  nature  à l’état  de 
liberté,  en  est  un  des  éléments  les  plus  importants.  Uni  à l’oxygène, 
il  forme  la  silice  qui  se  présente,  soit  isolée  sous  des  aspects  très 
variés,  soit  sous  la  forme  de  silicates,  classe  de  minéraux  extrê- 
mement nombreuse.  La  silice  était  rangée  avec  la  chaux,  la  ba- 
ryte, l’alumine,  au  nombre  des  terre  s que  Lavoisier  prévoyait  ré- 
sulter de  l’union  de  radicaux  simples  avec  l’oxygène. 

C’est  Berzelius  qui  isola  le  premier  en  1810  le  silicium  impur, 
par  l’action  du  fer  et  du  charbon  sur  la  silice  à une  température 
élevée.  Plus  tard,  il  le  prépara  à l’état  pur  et  amorphe  en  chauf- 
fant le  fluosilicate  de  potassium  avec  du  potassium. 

S i F 1 6 Jv2  —|—  4 K = Si  H—  6KF1. 

Comme  le  carbone,  le  silicium  se  présente  à l’état  amorphe , à 
l’état  cristallisé , à l’état  graphitoïde . 

616.  Préparation.  — Silicium  amorphe.  — On  le  prépare  en 
chauffant  dans  un  creuset  un  mélange  de  100  grammes  de  fluosi- 
licate de  potassium  bien  sec  avec  80  grammes  de  sodium  coupé 
en  menus  morceaux.  Après  le  refroidissement,  on  reprend  la  masse 
par  de  l’eau  froide,  puis  par  de  l’eau  chaude,  qui  laisse  le  silicium 
amorphe.  On  peut  aussi  le  préparer  en' dirigeant  des  vapeurs  de 
chlorure  de  silicium  à travers  un  tube  de  verre  contenant  du  so- 
dium disposé  dans  des  nacelles  de  porcelaine.  On  chauffe  au  rouge 
après  avoir  préalablement  chassé  l’air  par  un  courant  d’hydro- 
gène sec.  A la  fin  de  l’opération  on  élève  la  température  jus- 
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qu'au  ramollissement  du  verre  et  l’on  reprend  la  masse  produite  par 
l’eau,  qui  dissout  le  chlorure  de  sodium  (H.  Sainte-Claire  Deville). 

SiCl4  + 4Na=rSi  + 4NaCI. 

Le  silicium  amorphe  se  produit  encore  dans  la  combustion  in- 
complète de  l’hydrogène  silicé  ou  dans  la  décomposition  de  ce  gaz 
par  l’étincelle. 

Silicium  grapiiitoïde.  — On  fond  dans  un  creuset,  à la  tempéra- 
ture de  fusion  de  l’argent,  28  parties  de  fluosilicate  de  potassium 
avec  1 partie  d'aluminium  ou  un  mélange  de  10  parties  de  cryo- 
litlie,  o parties  de  verre  pilé  et  1 partie  d’aluminium.  On  reprend 
le  culot  métallique  produit  par  l’acide  chlorhydrique  concentré, 
pour  dissoudre  l'aluminium  ; le  silicium  graphitoïde  reste  sous  la 
forme  de  lamelles  hexagonales  (Wœhler). 

Silicium  cristallisé.  — On  l’obtient  en  dirigeant  un  courant  lent 
de  chlorure  de  silicium  en  vapeur  sur  de  l’aluminium  pur  placé 
dans  des  nacelles  et  chauffé  au  rouge  blanc  dans  un  tube  de  por- 
celaine purgé  d’air  par  un  courant  d’hydrogène  sec.  Le  silicium 
mis  en  liberté  se  dissout  d’abord  dans  l’aluminium  fondu  en 
excès;  puis,  lorsque  ce  métal  en  est  saturé,  il  y cristallise  en  agré- 
gations d'octaèdres  et  de  tétraèdres  d’un  gris  d’acier  (H.  Deville). 

On  peut  le  préparer  plus  rapidement  en  projetant  dans  un  creu- 
set de  terre  chauffé  au  rouge  un  mélangé  de  15  parties  de  fluosi- 
licate de  potassium  sec,  de  3 parties  de  sodium  en  menus  mor- 
ceaux et  de  20  parties  de  zinc  en  grenaille  ; on  recouvre  ce  mélange 
d’une  couche  de  fluosilicate  de  potassium.  La  réaction  s’effectue 
avec  une  grande  énergie,  on  agite  la  masse  avec  une  tige  d’ar- 
gile, on  couvre  le  creuset  et  on  chauffe  jusqu’à  ce  que  le  zinc  com- 
mence à se  volatiliser.  Après  refroidissement,  on  traite  le  régule, 
qui  est  parsemé  de  cristaux  de  silicium  métallique,  successivement 
par  les  acides  chlorhydrique,  azotique  et  fluorhydrique  qui  laissent 
les  cristaux  de  silicium.  Si  l’on  maintenait  la  température  jusqu’à 
la  volatilisation  totale  du  zinc,  le  silicium  resterait  à l’état  fondu  ; 
à cet  état  on  peut  le  couler  en  lingots  (Deville  et  Caron). 

617.  Propriétés  physiques.  — Le  silicium  amorphe  est 
une  poudre  brune,  tachant  les  doigts,  conduisant  mal  la  chaleur 
et  l’électricité.  Chauffé  fortement  sous  une  couche  de  chlorure  de 
sodium,  il  se  convertit  en  silicium  graphitoïde.  A une  tempéra- 
ture plus  élevée,  celui-ci  fond  en  globules  qui  sont  cristallins  après 
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solidification.  La  transformation  du  silicium  amorphe  en  silicium 
cristallisé  a lieu  avec  dégagement  de  8cal,8  (pour  28  gr.). 

Le  silicium  grap/iitoïde  est  en  lamelles  hexagonales  grises, 
conduisant  bien  l’électricité,  comme  le  carbone  graphitique. 

Le  silicium  cristallisé  se  présente  en  octaèdres  réguliers,  grou- 
pés en  aiguilles  ou  en  chapelets,  d’un  gris  d’acier,  d’un  éclat  mé- 
tallique et  souvent  irisés.  Il  a pour  densité  2,49  et  fond  vers  1200°. 
Il  raie  le  verre. 

Le  silicium  n’est  pas  volatil;  mais  lorsqu’on  le  chauffe  au  rouge 
dans  un  tube,  en  présence  d’un  peu  de  chlorure  ou  de  fluorure 
silicique,  il  éprouve  une  volatilisation  apparente  et  se  dépose  au 
delà  de  la  partie  chauffée  sous  forme  de  houppes  brunes.  Ce  phé- 
nomène est  dû  à la  dissociation  de  l’hexachlorure  silicique  formé 
à haute  température  (Troost  et  Hautefeuille). 

618.  Propriétés  chimiques.  — Le  silicium  amorphe  brûle 
à l’air  à une  température  peu  élevée  en  dégageant  219cal,2.  Inatta- 
quable pai  les  acides  azotique  et  sulfurique,  il  est  dissous  par 
l’acide  fluorhydrique  et  par  la  potasse. 

Lorsqu’il  a été  transformé  par  la  chaleur  en  silicium  graphi- 
toïde,  puis  en  silicium  cristallise,  il  ne  s’oxyde  que  très  lentement 
au  rouge  dans  un  courant  d’oxygène.  Le  silicium  cristallisé  ne 
dégage  en  brûlant  que  211call  (Troost  et  Hautefeuille).  11  décom- 
pose l’anhydride  carbonique  au  rouge  vif,  en  donnant  de  l’oxyde 
de  carbone. 

Le  silicium  cristallisé  n’est  pas  attaqué  par  les  acides  concentrés 
si  ce  n’est  par  un  mélange  d’acides  fluorhydrique  et  azotique. 

Une  solution  concentrée  de  potasse  le  dissout  lentement  à 
chaud,  avec  dégagement  d’hydrogène 

Si  -h 2KHO  + H20  = Si03K2  + 2H2. 

Le  silicium  brûle  avec  éclat  dans  le  fluor  (Moissan).  Le  chlore, 
le  brome,  l’iode  s’y  combinent,  à une  douce  chaleur. 

Les  acides  chlorhydrique,  bromliydrique,  iodhydrique  gazeux 
secs  donnent  avec  le  silicium,  à chaud,  des  combinaisons  sur  les- 
quelles nous  reviendrons  (625). 

619.  Poids  atomique  et  atomicité.  — Le  poids  atomique 
du  silicium  a été  établi  par  l’analyse  du  chlorure  de  silicium,  le 
poids  moléculaire  de  cette  combinaison  étant  donné  par  sa  den- 
sité de  vapeur.  Dumas  a trouvé  qu’il  faut  18gr,G973  d’argent  pour 
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convertir  7sr,362  de  chlorure  de  silicium  en  chlorure  d’argent  ; 
on  calcule  d’après  cela  que  ces  7gr,3G2  renferment  6gr,14G  de 
chlore  et  lgr,2l6  de  silicium,  soit  7,0  de  silicium  pour  35,37  de 
chlore  ou  28  pour  4 + 35,37  ce  qui  correspond  au  poids  molécu- 
laire 169,5  (densité  de  vap.  observée  = 85,75)  exprimé  par  la  for- 
mule Si  GP;  28  est  le  poids  de  l’atome  de  silicium.  Ce  nombre, 
qui  paraissait  en  désaccord  avec  la  loi  des  chaleurs  atomiques,  y 
obéit  sensiblement  si  l’on  observe  la  chaleur  spécifique  du  silicium 
à une  température  élevée. 

La  silice  est,  d’après  cela,  exprimée  par  la  formule  SiO2  et  non 
par  SiO3  ou  Si203,  comme  on  l’a  admis  pendant  longtemps,  for- 
mule dans  laquelle  le  silicium  aurait  pour  poids  atomique  42  ou  21. 

L'isomorphisme  des  fluosilicates  avec  les  fluostannates,  démon- 
tré par  M.  Marignac,  est  encore  un  argument  pour  le  poids  ato- 
mique 28  et  pour  les  formules  SiFP,  SiO2,  etc. 

Le  silicium  est  tétratomique  comme  le  carbone,  et  les  travaux 
de  M.  Friedel  ont  mis  en  évidence  l’analogie  de  fonction  entre  ces 
deux  éléments.  Le  silicium  peut  donner  des  combinaisons  orga- 
niques, dans  lesquelles  1 atome  de  cet  élément  remplace  1 atome 
de  carbone.  Ainsi  au  carbure  C9H20  ( hydrure  de  nonyle)  corres- 
pond le  composé  SiC8H20  ( hydrure  de  silicononyle ) ou  silicium- 
éthyle  Si(C2HB)L 

La  Létratomicité  du  silicium  est  établie  par  ses  composés  lialo- 
génés,  par  ses  combinaisons  avec  les  radicaux  alcooliques  et  par 
les  combinaisons  mixtes,  tels  que  SiflCP,  SiCl(OG2H5)3, 
Si0(02tl5)2,  etc.,  etc. 

HYDROGÈNE  SILICÉ  ou  SILICOMÈTHANE  (1).—  SiH4. 

620.  Préparation.  — Ce  gaz,  découvert  par  Wœhler  et  Buff, 
est  obtenu  en  décomposant  le  siliciure  de  magnésium  par  l’acide 
chlorhydrique  Pour  préparer  ce  siliciure  de  magnésium,  on  in- 
troduit dans  un  creuset  de  terre  un  mélange  de  40  parties  de 
chlorure  de  magnésium  anhydre,  de  35  parties  de  lluosilicate  de 
sodium  pur  et  sec,  de  20  grammes  de  chlorure  de  sodium  fondu 
et  de  20  grammes  de  sodium  en  petits  morceaux.  On  couvre  im- 
médiatement le  creuset  et  on  donne  un  fort  coup  de  feu. 

La  masse  d’un  gris  noir  ainsi  obtenue  est  introduite  dans  un  11a- 


(l)  Pour  rappeler  son  analogie  avec  le  méthane  CM4. 


712 


SILICIUM. 


(on  complètement  rempli  d’eau  bouillie,  portant  un  tube  de  dé- 
gagement également  rempli  d’eau  et  un  tube  à entonnoir.  On 
verse  de  l’acide  chlorhydrique  concentré  par  le  tube  à entonnoir, 
en  évitant  qu.il  entraîne  de  l’air,  celui-ci  pouvant  occasionner  de 
violentes  explosions.  Chaque  bulle  de  gaz  qui  se.  dégage  brûle  avec 
une  flamme  brillante  en  donnant  des  fumées  de  silice  qui  s’élèvent 
en  formant  des  couronnes  blanches. 

Recueilli  dans  une  cloche  à gaz,  il  brûle  au  contact  de  l’air,  mais 
presque  tout  le  silicium  échappe  à la  combustion  et  se  dépose  sur 
les  parois  de  la  cloche  à l’état  amorphe. 

Le  gaz  ainsi  obtenu  est  toujours  mélangé  d’hydrogène  libre. 

On  1 obtient  encore  impur  en  soumettant  à l’électrolyse  une  so- 
lution de  chlorure  de  sodium  avec  des  électrodes  d’aluminium 
allié  à du  silicium. 

MM.  Fiiedel  et  Ladenburg  ont  obtenu  l’hydrogène  silicé  pur  en 
chauffant  doucement  l’éther  siliciformique  avec  du  sodium  ; cet 
éther  se  dédouble  d’après  l’équation 

4SiH(OC2H5)3  = SiH4-f-3Si(OC2H5)4 

Ether  siliciformique  Orthosilicate 

triéthylique.  tétréthylique. 

Ce  dédoublement  n’est  du  reste  pas  expliqué.  L’éther  silicifor- 
mique triéthylique  s’obtient  lui-même  en  traitant  le  silicichloro- 
forme  SilICl3  (625)  par  l’alcool  absolu. 

621.  Propriétés.  — L’hydrogène  silicé  est  un  gaz  incolore, 
insoluble  dans  l eau,  spontanément  inflammable  ; quand  il  est  impur 
il  ne  le  devient  que  si  l’on  diminue  sa  pression  ou  par  une  légère 
élévation  de  température  (environ  100°).  Il  prend  feu  dans  le 
chlore.  La  chaleur  le  décompose  en  séparant  du  silicium  amorphe 
brun;  letincelle  électrique  agit  de  même.  Le  volume  du  gaz  pro- 
duit est  double  de  celui  de  l’hydrogène  silicé.  Sous  l’influence 
de  l’effluve,  l’hydrogène  silicé  se  dédouble  en  hydrogène  et 
hydrure  solide  Si2H6,  matière  jaune  très  inflammable  (Ogier). 

L’hydrogène  silicé  pur  se  liquéfie  à — 11°  sous  une  pression  de 
50  atmosphères  et  à — 1°  sous  une  pression  de  100  atmosphères 
(Ogier). 

Traité  par  une  solution  de  potasse,  il  donne  4 fois  son  volume 
d’hydrogène  : 

SiH4  + 2KHO  + H20  = Si03K2  + 4H2 

2 vol.  8 vol. 
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L’hydrogène  silicé  agit  sur  une  solution  de  sulfate  de  cuivre  en 
donnant  du  siliciure  de  cuivre.  iVvec  l’azotate  d’argent,  on  obtient 
de  l’argent  métallique  paraissant  mélangé  d’un  peu  de  siliciure 
d’argent.  Avec  le  chlorure  de  palladium,  il  ne  se  produit  que  du 
palladium  métallique.  Il  ne  donne  rien  avec  les  sels  de  plomb  et 
de  platine. 

La  chaleur  de  combinaison  de  Si  + H4  est  de  +32caL9  (Ogier). 

622.  Siliciures  métalliques.  — Le  silicium  s’unit  directement 
au  calcium,  au  magnésium,  au  cuivre,  au  fer,  au  platine.  L’alu- 
minium et  le  zinc  en  fusion  le  dissolvent  et  l’abandonnent  sous 
forme  graphitoïde  ou  cristallisée  par  le  refroidissement.  La  com- 
position des  siliciures  métalliques  est  variable. 

La  présence  de  petites  quantités  de*  silicium  dans  un  métal, 
notamment  dans  le  fer,  le  rend  aigre  et  cassant.  Le  silicium 
contribue  avec  le  carbone  à rendre  la  fonte  cassante.  La  forma- 
tion de  ce  siliciure  est  due  à la  réduction  d’une  petite  quantité 
de  silice  en  présence  du  fer.  Une  semblable  réduction  s’observe 
avec  le  platine.  Si  l’on  chauffe  ce  métal  avec  du  charbon  conte- 
nant des  cendres  très  siliceuses,  il  y a production  de  siliciure  de 
platine.  La  présence  du  silicium  dans  le  platine  rend  ce  métal 
fragile  et  plus  fusible. 

SILICIUM  ET  ÉLÉMENTS  HALOGÈNES. 

Outre  les  combinaisons  saturées  SiCl4,  etc.,  on  en  connaît  dont 
la  molécule  renferme  2 atomes  de  silicium,  échangeant  entre 

IV  IV 

eux  une  atomicité,  par  exemple  Si2ClG  ou  Cl3Si  - Si Cl3.  Dans  d’au- 
tres enfin,  le  silicium  est  uni  à 1 atome  d’hydrogène  et  à 
3 atomes  d’un  élément  halogène  (Cl, Br  ou  I);  ces  combinai- 
sons sont  constituées  comme  le  chloroforme  CliCl3,  d’où  le 
nom  de  silicichloroforme  pour  le  composé  chloré  SiHCl3.  Quant 
aux  combinaisons  du  type  SUXG  elles  correspondent  aux  dérivés 
de  Yéthane  C2IiG. 


CHLORURES  DE  SILICIUM’. 

623.  Tétrachlorure  de  silicium  SiCl4. — Dens.vap.  = 85,03  ; 
théorie  = 84,74. 

Préparation.  — Le  chlorure  de  silicium  se  produit  lorsqu’on 
chauffe  le  silicium  dans  un  courant  de  chlore  sec  ou  dans  un  cou- 
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rant  de  gaz  chlorhydrique;  dans  ce  cas  il  accompagne  le  silici- 
chl oroforme.  Pour  le  préparer,  on  fait  agir  le  chlore  sec  sur  un 
mélange  intime  de  silice  et  de  charbon  : 

SiO2  -h  2G  + 2C12  = S iCl4  + 2CO. 

On  mélange  40  parties  de  silice  pulvérulente  pure  avec  30  par- 
ties de  noir  de  fumée  et  une  quantité  d’huile  suffisante  pour  en 
faire  une  pâte  qu  on  façonne  en  houlettes.  On  calcine  celles-ci 
dans  un  creuset,  puis  on  les  introduit  dans  un  tube  ou  dans  une 
. cornue  de  grès  tubulée  (fig.  167).  Le  chlore,  desséché  avec  soin, 


Fig  167. 

arrive  par  la  tubulure  D sur  le  mélange  porté  au  rouge.  Les  va- 
peurs produites  arrivent  dans  des  tubes  en  U,  à tubulure  infé- 
rieure, entourés  d’un  mélange  réfrigérant.  Le  chlorure  de  sili- 
cium qui  se  condense  renferme  du  chlore  libre;  on  l'en  débar- 
rasse en  l’agitant  avec  du  mercure  et  en  le  distillant  ensuite. 

Propriétés.  — Le  tétrachlorure  de  silicium  est  un  liquide  inco- 
lore, bouillant  à 59°,  de  1,522  de  densité  à 0°  (Friedel  et  Crafts). 
Densité  de  vapeur  par  rapport  à l’air  = 5,890.  Il  répand  à l’air  des 
fumées  très  irritantes  dues  à l’action  de  l'humidité.  Il  est  décom- 
posé par  l’eau  en  acide  chlorhydrique  et  silice,  dont  une  partie 
reste  dissoute.  L’alcool  le  transforme  en  éther  silicique  Si(OG2Hs)h 


SILICICHLOROFORME. 


715 


Le  potassium,  le  sodium,  l’aluminium,  l’argent  le  décomposent 
au  rouge  en  mettant  le  silicium  en  liberté. 

624.  Hexachlorure  disilicique Si2Gl°  (ou  sesquicblorure).  — 
Dens.  vap.  = 140;  théorie  = 134,11.  — MM.  Troost  et  Hautefeuille 
ont  obtenu  ce  chlorure  en  dirigeant  les  vapeurs  de  tétrachlorure 
de  silicium  sur  du  silicium  fondu.  M.  Friedel  le  prépare  en  chauf- 
fant doucement  l’hexa-iodure  de  silicium  avec  du  chlorure  mercu- 
rique,  puis  distillant. 

C’est  un  liquide  limpide  fumant  à l'air,  distillant  à 146°,  de 
1,58  de  densité,  solidifiable  à — 14°  en  lamelles  cristallines. 
Chauffée  au  contact  de  l’air,  sa  vapeur  s’enflamme.  Chauffée  en 
vase  clos,  elle  éprouve  un  commencement  de  dissociation  à 350°; 
la  dissociation  est  complète  à 800°;  mais  au  delà  de  cette  tempé- 
rature, il  y a recombinaison  du  silicium  et  du  tétrachlorure  prove- 
nant de  la  dissociation  à une  température  plus  basse.  On  n’ob- 
serve pas  de  dissociation  si  l’on  élève  rapidement  la  température 
vers  1000°.  C’est  à la  formation  de  cethexachlorure  à haute  tempé- 
rature et  à sa  dissociation  à 800°  qu’est  dû  le  phénomène  de  vo- 
latilisation apparente  du  silicium  (617)  (Troost  et  Hautefeuille). 

L’eau  décompose  l’hexachlorure  de  silicium  à 0°  en  donnant  un 
hydrate  silicioxalique  qui  reste  en  partie  dissous  dans  l’acide 
chlorhydrique  produit.  L’eau  en  présence  de  l’ammoniaque  ou 
de  la  potasse  est  décomposée  avec  dégagement  d’hydrogène  : 

Si2ClG  + ÎOKHO  = 2Si03K2  + 6KC1  -f  4H20  + H2 . 

625.  Silicichloroforme  SilICl3.  — Dens.  vap.  =67,1  ; théorie 
= 67,5.  — Wœhler  et  Buff  ont  obtenu  ce  composé,  qu’ils  envisa- 
geaient comme  un  chlorhydrate  de  chlorure  de  silicium,  en  chauf- 
fant au-dessous  du  rouge  le  silicium  amorphe  dans  un  courant  de 
gaz  chlorhydrique.  En  soumettant  à une  distillation  fractionnée 
le  produit  brut  ainsi  formé,  MM.  Friedel  et  Ladenburg  l’ont 
dédoublé  en  chlorure  de  silicium  et  silicichloroforme  dont  ils  ont 
alors  pu  établir  la  composition. 

Le  silicichloroforme  est  un  liquide  mobile,  fumant  à l’air,  dis- 
tillant à 34-37°.  Il  est  combustible  et  sa  vapeur  mélangée  à l'air 
fait  explosion  quand  on  l’enflamme. 

Traité  par  l'eau  froide,  il  est  converti  en  une  poudre  blanche 
qui  est  l’anhydride  siliciformique  (SiH)2Oa.  Traité  par  l’alcool,  il 
donne  l’éther  siliciformique  SiIl(OC2H3)3. 
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Lo  chlore  convertit  le  silicichloroforme  à froid  en  tétra-chlo- 
mre  de  silicium  et  acide  chlorhydrique.  Le  brome  le  transforme  à 
une  douce  chaleur  en  bromo chlorure  de  silicium  SiCPBr,  liquide 
limpide  bouillant  a 80°  (Friedel  et  Ladenburg). 

BROMURES  DE  SILICIUM. 

6 2 6 . T étr  abr  omur  e de  silicium  Si  Br4 . — D en  s . vap  . = 173,5. 
— S’obtient  par  le  même  procédé  que  le  tétrachlorure  (Serullas). 
C’est  un  liquide  incolore,  fumant  à l’air,  distillant  à 133°, 4 et  se 
prenant  à 12  ou  15°  en  une  masse  nacrée  blanche.  Densités 2,813. 
Mêmes  réactions  que  le  chlorure. 

627.  Hexabromure  Si2Br6.  — M.  Friedel  l’a  préparé 
en  décomposant  l’hexa-iodure  par  le  brome  en  présence  du  sul- 
fure de  carbone.  Il  cristallise  en  lamelles  qui  distillent  vers  240° 

628.  Silicibromoforme  SiHBr3.  — N’a  pas  été  isolé  à l’état 
de  pureté. 


IODURES  DE  SILICIUM. 

629.  Tétra-iodure  de  silicium  SiF.  — Dens.  de  vap.  = 237,1. 
— Il  se  produit  lorsqu’on  dirige  des  vapeurs  d’iode,  entraînées  par 
un  courant  de  gaz  carbonique  ou  d’oxyde  de  carbone  bien  sec, 
sur  du  silicium  chauffé  au  rouge  (Friedel).  C’est  une  masse  cris- 
talline incolore  ou  rosée,  fusible  à 120°, 3 et  distillant  vers  290°.  Il 
fume  à l’air  humide.  Chauffée  à l’air,  sa  vapeur  brûle  avec  mise 
en  liberté  d’iode.  Elle  se  sublime  en  petits  octaèdres  réguliers. 
L’eau  décompose  cet  iodure  en  silice  et  acide  iodhydrique. 

630.  Hexa-iodure  disilicique  Si2I6.  — MM.  Friedel  et  Laden- 
burg  l’ont  obtenu  en  traitant  le  tétra-iodure  par  l’argent  très  divisé, 
à 280°.  Le  produit  de  la  réaction  est  traité  par  une  petite  quantité 
de  sulfure  de  carbone  qui  dissout  la  majeure  partie  du  tétra- 
iodure  restant,  tandis  que  l’hexa-iodure,  beaucoup  moins  soluble, 
ne  se  dissout  que  par  l’emploi  d’une  plus  grande  quantité  de 
dissolvant.  Il  cristallise  dans  le  sulfure  de  carbone  en  grandes 
tables  incolores  ou  en  rhomboèdres  volumineux.  Chauffé  dans  le 
vide,  il  fond  vers  250°  et  se  sublime  en  partie,  mais  on  ne  peut 
le  distiller,  même  dans  le  vide.  Il  perd  de  l’iode  et  laisse  un 
résidu  insoluble  dans  le  sulfure  de  carbone,  qui  paraît  être  le 
bi-iodure  SiF  ou  Si2P. 

L'eau  à 0°  décompose  l’hexa-iodure  de  silicium  sans  dégage- 
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ment  d’hydrogène  en  donnant  une  substance  blanche  que,  en 
raison  de  sa  composition  SrOTI2,  MM.  Friedel  et  Ladenburg 
ont  nommée  hydrate  silici-oxalique , l’acide  oxalique  renfer- 
mant C204H2.  Ce  n’est  pas  un  acide  et  les  bases  le  décomposent 
avec  dégagement  d’hydrogène  en  donnant  des  silicates  : 

Si204H2  + 4KHO  = 2Si03K2  + 2H20  + H2. 

C’est  dans  ce  sens  également  que  les  bases  agissent  sur  l’hexa- 
iodure  lui-même  : 

631.  Silici-iodoforme  SilII3.  — On  fait  passer  sur  du  sili- 
cium chauffé  au  rouge  un  courant  de  gaz  iodhydrique  mélangé  d’un 
grand  excès  d’hydrogène  sec.  Il  se  produit  un  sublimé  blanc  de 
tétra-iodure,  accompagné  d’un  liquide  qui  est  le  silici-iodoforme, 
qu’on  purifie  par  distillation.  C’est  un  liquide  incolore,  très 
réfringent,  qui  bout  à 220°;  densité  à 0°=  3,362. 

L’action  de  l’eau  est  la  même  que  sur  le  silici-chloroforme 
(Friedel). 

FLUORURE  DE  SILICIUM.  — SiFl4 

Densité  = 51,6  ; théorie  = 52,2. 

632.  Ce  gaz  a été  découvert  par  Scheele  en  1771,  puis  étudié 
plus  tard  par  Gay-Lussac  et  Thénard  et  par  Davy.  On  l’ob- 
tient par  l’action  de  l’acide  fluorhydrique  ou  d’un  mélange  de 
fluorure  de  calcium  et  d’acide  sulfurique  sur  la  silice  ou  les 
silicates.  Pour  le  préparer,  on  chauffe  dans  un  ballon,  muni  d’un 
tube  de  dégagement,  1 partie  de  fluorure  de  calcium  pulvérisé 
avec  1 partie  de  sable  fin  et  6 parties  d’acide  sulfurique  très  con- 
centré 

2CaFl2  + Si02-t-  2S04H2  = 2S04Ca  + 2H20  + SiFl4 

l’eau  produite  est  retenue  par  l’acide  sulfurique,  qui  doit  être  en 
excès;  on  recueille  le  gaz  sur  le  mercure. 

C’est  un  gaz  incolore,  fumant  très  fortement  à l’air  et  doué 
d’une  odeur  irritante. 

Il  se  liquéfie  sous  une  forte  pression  (Faraday)  ou  par  le  froid 
produit  par  l’évaporation  du  protoxyde  d’azote  ; il  peut  même  se 
solidifier  à — 102°  (Olzewski).  Il  est  incombustible.  Il  possède 
une  grande  avidité  pour  l’eau,  qui  le  décompose  en  silice  et  acide 
fluosilicique  : 

3SiFl4  + 2H20  = SiO2  + 2SiFlGH2. 


/IS  SILICIUM  ET  ÉLÉMENTS  HALOGÈNES. 

Le  sodium  fondu  prend  feu  dans  le  fluorure  de  silicium  et 
brûle  avec  une  flamme  rouge.  Le  gaz  ammoniac  sec  s’y  combine 
en  donnant  un  composé  cristallin  blanc  SiFl\2AzJF  que  l’eau 
décomposé.  Beaucoup  d’oxydes  métalliques  absorbent  le  fluorure 
de  silicium  en  donnant  de  la  silice  et  un  fluorure  et  en  dégageant 

beaucoup  de  chaleur;  ainsi  la  chaux  est  portée  à l’incandes- 
cence. 

633.  Acide  fluosilicique  SiFFIP  — SiFl4.2HFl.  — Cet 
acide  se  forme,  comme  on  l'a  vu,  lorsqu’on  traite  le  fluo- 
rure de  silicium  par  l’eau.  Pour  le  préparer,  on  fait  arriver 
le  fluorure  de  silicium  dans  de  l’eau  à l’aide  d’un  tube  de  déga- 
gement d un  fort  diamètre  afin  qu’il  ne  s’obstrue  pas  par  la  silice 
gélatineuse  qui  se  précipité.  On  recommande  pour  éviter  cet 
accident  de  faire  plonger  le  tube  non  directement  sous  l’eau, 
mais  sous  une  couche  de  mercure.  On  augmente  ainsi  notable- 
ment la  pression  dans  l’appareil,  sans  parer  complètement  à 
1 inconvénient  qu’on  veut  éviter.  Il  vaut  mieux  dégager  le  fluorure 
de  silicium  dans  une  cornue  dont  le  col  s’engage  dans  un  ballon 
contenant  1 eau  sans  qu’il  plonge  dans  ce  liquide  ; la  grande  den- 
sité du  gaz  et  son  avidité  pour  l’eau  rendent  cette  condition 
inutile;  il  est  bon  de  temps  à autre  de  donner  au  ballon  un  mou- 
vement de  rotation  pour  en  humecter  les  parois. 

Après  avoir  filtré  et  exprimé  la  si  ice  gélatineuse  dans  un 
linge,  on  concentre  la  solution,  qui  est  très  acide,  au  bain-marie. 
On  obtient  la  même  solution  en  dissolvant  la  silice  dans  l’acide 
fluorhydrique. 

La  solution  saturée  d’acide  fluosilicique  est  un  liquide  fumant, 
très  acide,  qui  s’évapore  sans  résidu  dans  une  capsule  de  platine, 
attendu  que  l’acide  fluosilicique  se  dédouble  en  fluorure  de  sili- 
cium et  acide  fluorhydrique. 

La  solution  concentrée  d’acide  fluosilicique  dissout  la  silice  à 
chaud  en  produisant  de  l’eau  et  du  fluorure  de  silicium 

2SiFl6II2  + SiO2  = 3SÎF1+  + 2H20 


réaction  inverse  de  celle  qui  donne  naissance  à l’acide  fluosili- 
cique; si  les  produits  de  la  réaction  sont  dirigés  dans  un  récipient, 
ils  réagissent  de  nouveau  l’un  sur  l’autre.  On  a là  un  moyen  pour 
transformer  une  silice  compacte,  le  sable  par  exemple,  en  silice 
gélatineuse. 
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M.  L.  Kessler  a pu  obtenir  un  hydrate  cristallisé  d’acide  fluosili- 
cique  SiFl"H2  + 2H20,  en  dirigeant  du  fluorure  de  silicium  dans 
de  l’acide  fluorhydrique  concentré.  Ce  sont  des  cristaux  déliques- 
cents, fusibles  à 19°  et  perdant  déjà  du  fluorure  de  silicium  à une 
température  légèrement  supérieure. 

634.  Fluosilicates.  — L’acide  fluosilicique  est  un  acide 
énergique.  Il  forme  des  sels  qui,  pour  la  plupart,  sont  très  solu- 
bles et  cristallisent  facilement.  De  tous  ces  sels,  les  moins  solubles 
sont  les  sels  alcalins  et  de  baryum.  Le  sel  de  potassium  exige 
833  parties  d’eau  froide  pour  se  dissoudre;  les  sels  de  lithium  et 
de  sodium  sont  un  peu  plus  solubles;  la  présence  de  sels  alcalins 
diminue  leur  solubilité.  Le  sel  de  baryum,  le  moins  soluble  de 
tous,  exige  3080  parties  d'eau  froide  pour  se  dissoudre;  un  excès 
d'acide  fluosilicique  diminue  encore  cette  solubilité. 

Quand  on  ajoute  de  l’acide  fluosilicique  à un  sel  potassique,  on 
ne  remarque  d’abord  aucun  précipité;  mais  bientôt  le  mélange 
offre  des  reflets  irisés  et  il  se  forme  une  couche  inférieure,  gélati- 
neuse, semi-transparente.  Le  précipité  gélatineux,  recueilli  sur  un 
filtre  et  séché,  se  transforme  en  une  poudre  blanche  très  fine. 

L'insolubilité  du  fluosilicate  de  potassium  et  du  sel  de  baryum 
fait  employer  l’acide  fluosilicique  comme  réactif.  On  s’en  sert 
par  exemple  pour  décomposer  le  chlorate  de  potassium  et  mettre 
l’acide  chlorique  en  liberté. 

Calcinés,  ies  fluosilicates  abandonnent  du  fluorure  de  silicium 
et  laissent  un  résidu  de  fluorure.  Les  sels  solubles  ont  une  réac- 
tion acide  et  une  saveur  amère. 

635.  Usages.  — L’acide  fluosilicique  et  les  fluosilicates  ont 
trouvé  une  application  importante  dans  les  arts  : la  silicatisation 
des  pierres  calcaires.  On  imprègne  celles-ci  d’une  dissolution  de 
fluosilicate  de  magnésium,  d’aluminium  ou  de  zinc;  il  y a déga- 
gement d’acide  carbonique  et  production  lente  de  fluorures  de  cal- 
cium, de  zinc  ou  de  magnésium,  et  de  silice,  d’alumine  ou  de  sous- 
carbonates,  tous  composés  insolubles  dans  l’eau  qui  pénètrent  la 
pierre  et  la  mettent  à l’abri  des  agents  atmosphériques.  L’emploi 
de  fluosicilicates  colorés  (de  cuivre,  de  chrome,  de  fer)  permet 
de  donner  à la  pierre  même  très  tendre  l’apparence  de  marbres 
durs,  imperméables,  diversement  colorés  (L.  Kessler). 
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COMBINAISONS  OXYGÉNÉES  DU  SILICIUM. 

Indépendamment  du  bioxyde  de  silicium  ou  silice,  SiO',  on 
connaît,  mais  seulement  à l’état  d 'hydrates,  des  degrés  inférieurs 
d’oxydation  qui  sont  : 

L'anhydride  silici formique  ou  leucone  = Si203H2  (ou  2Si0-J-H20) 
L'hydrate  silicioxalique  — Si204H2  (ou  Si-'O3  -f  UUj) 

Il  faut  y joindre  le  composé  décrit  par  Wœhler  sous  le  nom 
de  silicone. 

ANHYDRIDE  SILICIQUE  ou  SILICE.  — SiO2. 

636.  État  naturel.  La  silice  libre  ou  combinée  est  une 
des  substances  les  plus  répandues  dans  l’écorce  terrestre.  Libre, 
elle  constitue  les  différentes  variétés  de  quartz’,  hydratée,  elle 
foi  me  les  opales.  Quant  à ses  sels,  ou  silicates , sur  lesquels  nous 
donneions  plus  loin  des  indications  générales,  il  sont  extrêmement 
nombreux  et  leur  étude,  ainsi  que  celle  de  la  silice  elle-même  ap- 
partient presque  exclusivement  au  domaine  de  la  minéralogie. 

La  silice  anhydre  naturelle  ou  quartz  est  ou  cristallisée  ou 
amoiphe , voici  les  caractères  de  ses  principales  variétés: 

Quartz  hyalin  ou  cristal  de  roche.  — Il  se  présente  le  plus 
souvent  en  prismes  hexagonaux,  du  système  rbomboédrique, 
terminés  par  une  double  pyramide,  transparents,  à éclat  vitreux 
et  brillant;  il  est  incolore  quand  il  est  pur.  Les  modifications  les 
plus  fréquentes  qu’offrent  les  cristaux  de  quartz  sont  les  faces  hé- 
miédiiques  qui  sont  en  relation  avec  le  sens  du  pouvoir  rotatoire. 
Les  cristaux  sont  souvent  très  volumineux  et  se  rencontrent  le 

plus  fréquemment  tapissant  des  géodes  ou  poches  des  filons  quart- 
zifères. 

Il  existe  beaucoup  de  variétés  colorées  de  quartz  cristallisé  ; le 
quartz  enfumé  est  coloré  en  brun  ou  en  noir  par  des  matières 
bitumineuses.  L’ améthyste,  qui  est  du  quartz  violet,  le  quartz  rose 
ou  rubis  de  Bohême,  le  quartz  jaune  ou  fausse  topaze  sont  colorés 
par  divers  oxydes  métalliques. 

Tridymite.  — On  a donné  ce  nom  à une  variété  de  quartz  cris- 
tallisée en  lames  hexagonales  (type  rbomboédrique),  généra- 
lement groupées  par  trois,  parallèlement  à une  diagonale  de  l’hexa- 
gone, disséminées  dans  certaines  roches  trachytiques,  par  exemple 
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au  Mont-Dore.  Ses  caractères  physiques  sont  ceux  du  quartz,  sauf 
la  densité  qui  est  plus  faible. 

On  rencontre  du  quartz  cristallisé  dans  un  grand  nombre  de 
roches  composées,  notamment  le  granité,  le  gneiss,  la  sien- 
nite,  etc. 

Les  grès  sont  formés  de  sables  quartzeux  agglutinés  par  du 
calcaire  ou  de  l’argile.  Les  sables  eux-mêmes  résultent  de  la 
désagrégation  des  roches  siliceuses. 

Quartz  amorphe.  — On  distingue  des  variétés  translucides; 
l’ agate , la  cornaline , la  sardoine , Y onyx  sont  de  ce  nombre,  et  des 
variétés  opaques,  telles  que  le  silex,  les  jaspes  diversement  co- 
lorés. La  pierre  meulière  est  un  silex  caverneux  rougeâtre. 

Quartz  pseudomorphique.  — La  silice  a pris  souvent  la  place  de 
substances  cristallisées,  dont  elle  a conservé  la  forme  (calcite, 
fluorine,  gypse,  barytine).  D’autres  fois,  et  plus  souvent  la  silice 
a remplacé  la  matière  organique  du  bois  ou  le  calcaire  des 
coquilles  et  des  madrépores,  ou  le  squelette  des  infusoires.  Elle  a 
alors  conservé  la  forme  de  ces  objets,  bois  pétrifié  ou  fossile,  terre 
d'infusoires  (Kiselguhr),  etc.  Cette  dernière  laisse  voir  sous  le 
microscope  la  forme  primitive  des  infusoires;  c’est  un  sable  très 
fin,  pulvérulent,  mais  non  anhydre. 

637.  Préparation.  — La  silice  pour  les  divers  usages  aux- 
quels on  l’emploie  doit  être  en  poudre.  La  terre  à infusoires  qui 
se  trouve  naturellement  sous  cet  état,  ou  certains  sables  fins  de 
rivière  peuvent  être  directement  employés  avec  avantage.  Quant 
à la  silice  compacte,  quartz  cristallisé  ou  amorphe,  il  faut,  pour 
pouvoir  la  réduire  en  poudre,  Y étonner,  c’est-à-dire  la  porter  au 
rouge,  puis  la  plonger  rapidement  dans  l’eau  froide. 

On  obtient  de  la  silice  pulvérulente  par  la  dessiccation  de  ses 
divers  hydrates,  dont  nous  verrons  plus  loin  les  modes  de 
formation.  C’est  celle  qui  se  prête  le  mieux  aux  usages  de  labo- 
ratoire. 

La  silice  cristallisée  sous  la  forme  de  cristal  de  roche,  mais  en 
cristaux  microscopiques,  a été  obtenue  en  chauffant  vers  300°  en 
tubes  scellés  de  la  silice  gélatineuse  avec  de  l’eau  aiguisée  d’acide 
chlorhydrique  (de  Sénarmont)  ou  en  décomposant  le  verre  par 
l’eau  à une'  température  élevée  (Daubrée).  Lorsqu’on  fond  de  la 
silice  avec  du  sel  de  phosphore  (phosphate  sodico-ammonique), 
on  obtient  une  masse  parsemée  de  cristaux  semblables  à la  tridy- 
I.  — Chimie  minérale.  46 
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mite  (G.  Rose)  ; les  mêmes  cristaux  se  produisent  encore  lorsqu’on 
chauffe  la  silice  avec  une  petite  quantité  de  carbonate  sodique. 
hnlin,  comme  l’a  reconnu  M.  G.  Rose,  le  cristal  de  roche  ainsi 
que  la  silice  amorphe  se  transforment,  dans  un  four  à porcelaine,  en 
un  amas  de  cristaux  de  tridymite,  dont  la  densité  est  égale  à 2,32 
tandis  que  la  densité  du  cristal  de  roche  est  2,6  et  celle  de  la 
silice  amorphe  2,2. 

638.  Propriétés.  La  silice  est  très  dure  ; elle  raie  le  verre  et 
fait  feu  au  briquet.  La  silice  pulvérulente,  telle  qu’on  l’obtient  parla 
calcination  de  la  silice  précipitée,  est  une  poudre  blanche,  légère, 
rude  au  toucher.  La  silice  fond  au  chalumeau  oxyhydrique  en  un 
verre  transparent  dont  la  densité  est  2,2  comme  celle  de  la  silice 
amorphe  naturelle. 

La  silice  est  inattaquable  par  tous  les  acides,  sauf  l’acide  fluor- 
hydrique  qui  dissout  lentement  la  variété  cristallisée,  très  vive- 
ment et  avec  élévation  de  température  les  variétés  pulvérulentes. 
La  silice  cristallisée,  y compris  la  tridymite,  réduite  en  poudre 
fine  est  à peine  attaquée  par  la  potasse  bouillante  qui  dissout  au 
contraire,  et  déjà  à froid,  la  silice  amorphe.  La  carbonate  potas- 
sique dissout  un  peu  la  silice  cristallisée,  à l’ébullition. 

Lorsqu’on  fond  la  silice  avec  un  carbonate  alcalin,  il  y a déga- 
gement d’anhydride  carbonique  et  formation  de  silicate  alcalin. 
Le  dégagement  d’anhydride  carbonique  tend  vers  une  limite  fixe 
pour  une  température  déterminée  ; il  augmente  avec  la  température 
(Mallard). 

La  silice  anhydre  est  insoluble  dans  l’eau.  Celle  qu’on  ren- 
contre dans  les  eaux  naturelles  y est  à l’état  d’hydrate  ou  de 
polysilicates  alcalins. 

La  silice  est  réduite  à une  température  élevée  par  le  potassium 
ainsi  que  par  le  charbon  en  présence  du  fer  et  de  quelques  autres 
métaux;  elle  donne  alors  un  siliciure  métallique. 

639.  U sages.  — Les  différentes  variétés  de  quartz  cristallisé  sont 
utilisées  dans  la  joaillerie  ; il  en  est  de  même  de  certaines  variétés 
amorphes,  comme  la  jaspe,  l’agate  : cette  dernière,  en  raison  de  sa 
dureté,  sert  aussi  à la  fabrication  de  mortiers  de  laboratoire.  Le 
quartz  cristallisé  entre  dans  la  confection  de  divers  appareils 
d’optique,  principalement  des  polarimètres;  sa  dureté  le  fait  aussi 
employer,  ainsi  que  l’agate,  pour  plans  et  couteaux  de  suspension 
dans  les  balances  de  précision. 
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La  terre  à infusoires,  qui  en  raison  de  sa  grande  division  se 
dissout  très  aisément  dans  les  lessives  alcalines,  est  employée 
avantageusement  pour  la  fabrication  des  lessives  de  verre  soluble 
(silicates  alcalins).  On  l’emploie  aussi  comme  isolant  pour  pro- 
téger les  tuyaux  de  vapeur  contre  le  refroidissement. 

Enfin,  la  silice  joue  un  rôle  prépondérant  dans  la  céramique 
et  la  verrerie. 

HYDRATES  S1LICIQUES. 

640.  La  silice  est  l’anhydride  d’un  acide  faible  auquel,  d’après 
la  composition  de  ces  sels,  correspondent  divers  hydrates.  Outre 
les  hydrates  monosiliciques  Si(OH)4  ou  Si02.2H20  et  SiO(OH)2ou 
Si02.ÏI20,  on  peut  admettre  l’existence  d’acides  polysiliciques 
tels  que  (OH)3Si  — 0 — Si(OH)3  ou  Si204.  3IP0  ; 3Si02.  2IP0  ; 
3Si02.IP0,  etc.  Tous  ces  hydrates  sont  instables. 

État  naturel.  — Les  minéraux  désignés  sous  le  nom  d 'opale 
(hyalite,  hydrophane,  geysérite,  etc.)  sont  des  hydrates  de  silice 
renfermant  de  3 à 10  p.  100  d’eau.  Ce  sont  des  minéraux  dia- 
phanes renfermant  souvent  des  veines  de  silice  anhydre,  qui  est 
généralement  de  la  tridymite.  Leur  composition  extrêmement 
variable  oscille  entre  les  rapports  lOSiOMPO  et  3Si02.H20.  L’o- 
pale se  dissout  très  aisément  dans  la  potasse.  Chauffée,  elle  perd 
facilement  de  l’eau. 

La  terre  à infusoires  est  également  de  la  silice  hydratée. 

La  silice  se  rencontre  en  dissolution  dans  la  plupart  des  eaux 
naturelles,  le  plus  souvent  en  très  minime  proportion.  Mais  cer- 
taines eaux  minérales  en  renferment  des  quantités  relativement 
considérables.  L’eau  des  geysers  d’Islande,  qui  sourd  à une  tem- 
pérature supérieure  à 100°,  en  renferme  jusqu’à  0gr,520  par  litre 
(Bunsen).  Elle  ne  tarde  pas  à en  abandonner  une  grande  partie 
à l’air  formant  des  tufs  puissants  de  silice  hydratée  (geysérite). 
Les  eaux  sulfureuses  des  Pyrénées  qui  sont  toutes  thermales 
sont  également  caractérisées  par  leur  richesse  en  silice  qui  cons- 
titue souvent  plus  du  tiers  des  principes  fixes;  les  eaux  d’Olette, 
de  Ludion,  etc.,  en  renferment  jusqu’à  0gr,090  à0gr,l  par  litre. 

641.  Silice  gélatineuse.  — Lorsqu’on  décompose  un  silicate 
alcalin  par  un  acide,  une  partie  de  la  silice  se  sépare  sous  la  forme 
d’une  masse  gélatineuse  blanche,  tandis  qu’une  autre  partie  reste 
dissoute.  Si  l’on  emploie  une  solution  étendue  de  silicate,  toute 
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la  silice  reste  même  en  dissolution.  Si  l’on  évapore  celle-ci,  la  silice 
reste  comme  résidu  avec  le  chlorure  de  sodium;  si  l’on  reprend 
ce  résidu  par  l’eau,  après  l’avoir  séché  seulement  à 100°,  une 
partie  au  moins  de  la  silice  se  redissout,  surtout  si  l’on  emploie 
de  l’eau  aiguisée  d’acide  chlorhydrique.  Ce  n’est  que  lorsque  le 
résidu  a été  légèrement  calciné  (vers  300°)  que  la  silice,  devenue 
alors  anhydre,  refuse  de  se  dissoudre  dans  l’eau  pure  ou  dans  l’eau 
acidulée.  * 

La  silice  gélatineuse,  qu’on  obtient  aussi  lorsqu’on  décompose 
le  fluorure  de  silicium  par  l’eau,  est  un  hydrate  silicique  qui,  séché 
à l'air,  renferme  17,3  p.  100  d’eau,  soit  environ  3Si02,2II20  ou 
Si308H4.  Cet  hydrate  séché  à 100°  perd  la  moitié  de  son  eau  et 
devient  3Si02,II20  ou  Si307IP.  Séché  à 120°,  il  ne  renferme 
plus  que  6 p.  100  d’eau;  à 150,  4,2  p.  100;  à 250°,  2,5  p.  100; 
enfin  le  produit  est  presque  anhydre  à 370°.  (Deveri.) 

L’hydrate  Si(OH)4  exigerait  37,5  p.  100  d’eau  et  Si03IP, 
23,1  p.  100;  on  voit  donc  que  ces  hydrates  sont  instables  déjà  à 
la  température  ordinaire.  Néanmoins  le  résidu  de  l’évaporation 
de  la  silice  colloïdale  dans  le  vide  paraît  constituer  ce  dernier 
hydrate,  qui  est  l’acide  métcisilicique , l’hydrate  hypothétique 
Si(OH)4  étant  l’acide  orthosilicique. 

Si  ces  hydrates  sont  inconnus  ou  instables,  on  connaît  par  contre 
les  éthers  correspondants  Si(OC'2IP)4,  SiO(OC2H5)2,  Si20(0C2H5)6 
ainsi  que  des  silicates  naturels. 

642.  Silice  colloïdale.  — Lorsqu’on  soumet  à la  dialyse 
une  solution  étendue  de  silicate  alcalin  sursaturée  par  l’acide  chlor- 
hydrique, l’excès  de  cet  acide  traverse  la  membrane  avec  le  chlo- 
rure alcalin  et  la  silice  reste  dissoute  dans  le  liquide  soumis  à la  dia- 
lyse. Une  semblable  solution,  renfermant  environ  5 p.  100  de  silice, 
peut  être  concentrée  dans  un  ballon  jusqu’à  en  contenir  14  à 
15  p.  100  (la  concentration  ne  doit  pas  se  faire  dans  une  capsule 
parce  qu’il  se  formerait  sur  les  bords  du  liquide  un  bourrelet  de 
silice  qui  déterminait  la  coagulation  du  reste). 

La  solution  de  silice  colloïdale  est  limpide,  à réaction,  acide,  insi- 
pide au  premier  moment,  mais  produisant  ensuite  une  sensation 
désagréable.  Au  bout  de  quelques  jours,  elle  devient  opaline,  puis 
elle  se  prend  en  une  gelée  transparente  ou  opaline;  cette  gelée  se 
contracte  ensuite  et  il  s’en  sépare  de  l’eau  pure.  Cette  coagulation 
est  produite  en  quelques  minutes  par  l’addition  d’une  trace  de 
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carbonate  alcalin.  Les  acides  sulfurique,  azotique,  chlorhydrique, 
acétique  ne  coagulent  pas  la  solution  ; mais  cet  effet  est  produit 
par  le  passage  de  quelques  huiles  d’acide  carbonique.  Il  est  pro- 
voqué également  par  la  gélatine  et  par  les  dissolutions  d’alumine 
ou  d’hydrate  ferrique  colloïdal. 

643.  Silicates.  — Les  silicates  constituent  une  classe  fort 
nombreuse  de  minéraux,  dont  un  certain  nombre  ont  pu  être  re- 
produits artificiellement  et  se  rencontrent  accidentellement  parmi 
les  produits  d'opérations  métallurgiques.  Les  uns  sont  anhydres, 
d’autres  hydratés;  dans  ce  dernier  cas,  la  complication  moléculaire 
ne  permet  pas  de  discerner  en  général  si  cette  eau  est  de  l’eau  de 
constitution  ou  de  l’eau  de  cristallisation;  de  plus,  si  on  admet 
qu’elle  appartient  à la  molécule  proprement  dite,  on  peut  tantôt 
l’envisager  comme  eau  basique  ou  comme  eau  acide.  De  même  il 
existe  beaucoup  de  silicates  renfermant  de  l’alumine  qui  tantôt 
joue  le  rôle  de  base,  tantôt  le  rôle  d’acide.  Ces  circonstances 
rendent  très  arbitraire  la  classification  rationnelle  des  silicates. 
Ajoutons-y  l'incertitude  qui  règne  encore  sur  la  composition  exacte 
de  quelques-uns  d’entre  eux.  L’acide  silicique  se  distingue  de  la 
plupart  des  acides  que  nous  avons  étudiés  jusqu’à  présent  par  la 
tendance  qu'il  manifeste  à donner  par  élimination  d’eau  des  an- 
hydrides polysiliciques  qui,  tout  hypothétiques  qu’ils  sont,  sont 
représentés  par  des  sels  et  souvent  par  des  éthers. 

En  partant  de  l’acide  orthosilicique  Si(OH)4,  nous  pouvons  ad- 
mettre les  hydrates  suivants  : 

Acide  orthosilicique  Si02.2H20  = Si04H4  ou  Si(OH)4 

Acide  métasilicique  SiO2.  H20  = Si03H2  ou  SiO(OH)2 

Trihydrate  disüicique  2Si02.3H20  = Si207H6  ou  O 

xbi(OM)3 

Hydrate  disüicique  2Si02.  H20  = Si203H2  ou  0 \(SiO)  "OH 

0/Si(OII)3 

Tétrahydratetrisilicique  3Si02.4H20  — Si3Ol0II8ou  j)Si(OH)2 

0 \Si(OH)3 
/(SiO)OII 

Dihydrate  trisilicique  3Si02.2II20  — Si308tl4  ou  \Si(OH)2 

O \(SiO)OH 

etc.,  etc. 

Voici  quelques-uns  des  principaux  minéraux  correspondant  à 
ces  acides  siliciques  : 
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OliviiiG. 

Si04Mg2 


Willcmite. 


SiO*Zn» 


ORTHOSILICATES. 

Phénacite.  Zircon.  Grenat. 

Si04Gl2  Si04Zr,v  (Si04)3(Al2)VICa3 


Les  péridols  appartiennent  à cette  série.  La  calamine  est  Por- 


thosilicate  de  zinc 

hydraté. 

MÉTA  SILICATES. 

Enstatite. 

Wollastonite.  Pyroxène. 

Amphigènc. 

Si03Mg" 

Si03Ca"  Si03(CaMg)" 

(Si03)4(AI2)VIK2 

DISILICATES  (1). 

Okénite. 

Serpentine.  * Pholérite  (2). 

Euclase. 

Si205Ca 

Si207Mg3  Si207(Al2)VI 

Si209(Al2)Gl2 

TRISILICATES. 

Feldspath  orthose. 

Albite.  Labradorite. 

Lépidolite. 

(Si308)2(Al2)K.2 

(Si308)2(Al2)Na2  Si3O10(Al2)Ca 

Si3O10(Al2)(LiK) 

Beaucoup  de  silicates  aluminiques  simples  ou  doubles  consti- 
tuent des  sels  basiques.  L andalousite,  par  exemple,  renferme  la 
silice  et  l’alumine  dans  le  rapport  de  SiO2  à A1203,  tandis  qu’il  est 
de  3Si02  à 2AP03  pour  l’orthosilicate.  Les  argiles  sont  des  sili- 
cates d’alumine  basiques  hydratés.  Dans  beaucoup  de  silicates 
aluminiques  doubles,  l’alumine  doit  être  envisagée  comme  acide. 

Tous  les  silicates,  sauf  les  silicates  alcalins  (verre  soluble)  sont 
insolubles  dans  Peau.  Celle-ci  agit  lentement,  surtout  sous  l’in- 
fluence des  actions  mécaniques  sur  beaucoup  de  silicates  alumino- 
alcalins  en  leur  enlevant  le  silicate  alcalin  pour  laisser  le  silicate 
aluminique;  c’est  là  l’origine  de  la  plupart  des  argiles.  Le  verre, 
qui  est  un  silicate  alcalino-calcique,  cède  également  du  silicate 
alcalin  à Peau  bouillante,  qui  par  là  devient  alcaline;  en  opérant 
à 300°,  M.  Daubrée  a vu  le  verre  se  transformer  en  une  matière 
fibreuse  ayant  la  composition  de  la  wollastonite. 

L’acide  chlorhydrique  et  l’acide  azotique  attaquent  plus  ou  moins 
facilement  un  grand  nombre  de  silicates,  surtout  ceux  qui  sont  hy- 
dratés; lasilice  se  sépare  alors  à l’état  gélatineux,  quelquefois  à l'état 
pulvérulent,  une  portion  restant  dissoute.  L’acide  fluorhydrique 
les  attaque  tous  avec  dégagement  de  fluorure  de  silicium.  Calcinés 
avec  les  carbonates  alcalins,  ils  entrent  en  fusion  et  toute  la  silice 
peut  alors  être  mise  en  liberté  par  l’acide  chlorhydrique.  Cette 


(1)  Abstraction  faite  de  l’eau. 

(2)  Le  kaolin  est  un  silicate  hydraté  qui  possède  souvent  cette  composition  + 51I!(). 
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désagrégation  est  aussi  déterminée  par  la  calcination  avec  du 
carbonate  de  calcium  ou  de  baryum. 

C’est  en  se  fondant  sur  ces  principes  qu’on  fait  l’analyse  des 
silicates. 

Les  silicates  alcalins  sont  d’autant  plus  facilement  solubles 
qu’ils  renferment  plus  d’alcali.  Leur  solution  est  décomposée, 
comme  on  l’a  vu,  par  l’acide  chlorhydrique.  Traitée  à froid  par 
un  courant  d’acide  carbonique,  elle  abandonne  également  de  la 
silice. 

644.  Dosage  de  la  silice.  — Pour  doser  la  silice  dans  un  silicate 
soluble  ou  celle  qui  est  contenue  dans  une  eau,  on  acidulé  le 
liquide  par  l’acide  chlorhydrique  et  on  évapore  à sec;  après  avoir 
légèrement  calciné  le  résidu  pour  rendre  la  silice  insoluble,  on  le 
reprend  par  l’acide  chlorhydrique  concentré  ; on  étend  d’eau,  on 
filtre  et  après  avoir  lavé  et  séché  le  précipité,  on  le  calcine  et  on 
le  pèse. 

La  silice  ainsi  pesée  doit  se  dissoudre  entièrement  dans  l’acide 
lluorhydrique  et  la  solution  obtenue  ne  doit  laisser  aucun  résidu 
par  l’évaporation  avec  un  peu  d’acide  sulfurique. 

Lorsqu’on  a à doser  la  silice  dans  un  silicate,  on  le  pulvérise  et 
on  le  rend  attaquable  par  l’acide  chlorhydrique  s’il  ne  l’est  déjà. 
Pour  cela  on  le  fond  avec  4 parties  d’un  mélange  de  carbonates 
de  potassium  et  de  sodium  purs  et  secs,  dans  un  creuset  de  pla- 
tine. Dans  le  cas  où  l’on  a en  même  temps  des  alcalis  à doser,  on 
désagrège  le  silicate  en  le  chauffant  sur  un  chalumeau  à gaz  avec 
du  carbonate  de  calcium  pur  (à  peu  près  le  même  poids  que  celui 
de  la  silice  qu’on  suppose  être  renfermée  dans  le  silicate  ; un  excès 
de  carbonate  empêcherait  la  fusion  du  mélange).  On  attaque 
ensuite  la  masse  vitreuse  obtenue  par  l’acide  chlorhydrique  ou 
l’acide  azotique,  on  évapore  la  solution  de  manière  à rendre  la 
silice  insoluble  et  on  reprend  le  résidu  par  l’acide  chlorhy- 
drique, etc.  La  partie  soluble  contient  les  bases  qui  avaient  été 
combinées  à la  silice. 

On  peut  aussi  attaquer  le  minéral,  bien  pulvérisé,  calciné  et  pesé, 
par  l’acide  fluorhydrique  ou  le  fluorure  d’ammonium  et  l’acide 
sulfurique;  la  silice  est  enlevée  à l’état  de  fluorure  de  silicium  et 
le  résidu,  qui  renferme  à Pétatde  sulfates  les  métaux  qui  préexis- 
taient, à l’état  de  silicates,  est  soumis  à l’analyse  par  les  méthodes 
habituelles. 
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ANHYDRIDE  SILICIFORMIQUE  (leucone).  — Si20!H2  = O(SiOH)2 

645.  On  obtient  ce  composé  en  faisant  arriver  la  vapeur  de  silici- 
chloioforme  (625;  dans  de  l’eau  glacée,  par  un  tube  terminé  en 
entonnoir  pour  éviter  son  obstruction.  C’est  une  poudre  blanche 
qu’on  sèche  dans  le  vide  après  l’avoir  lavée  à l’eau  glacée.  Une 
fois  sec,  il  est  inaltérable  encore  a 150°,  mais  brûle  à une  tempé- 
rature plus  élevée.  Il  décompose  l’eau  à froid  avec  dégagement 
d’hydrogène  (Woehler  et  BufF;  Friedel  et  Ladenburg) 

Si203H2  + II 2 O — 2Si02  -+-  2H2. 

L’action  est  plus  rapide  en  présence  de  l’ammoniaque;  c’est 
cette  réaction  qui  a permis  de  fixer  sa  composition.  Quant  à la 
formation  de  ce  corps,  elle  a lieu  d’après  l’équation: 

2SiHCl3  + 3 1 1 2 O = (SiOII)20  + 6HCI. 

HYDRATE  SILICIOX ALIQUE  — Si2OH2. 

646.  Il  se  produit  par  l’action  de  l’eau  glacée  sur  l’hexa-iodure 
de  silicium  qui  donne  d abord  naissance  à l’hydrate  correspondant 
Sr(OH)6,  mais  celui-ci  est  instable  et  se  transforme  en  hydrate 
silicioxalique  par  élimination  d’eau 

SiO(OH) 

Si2(OH)6  — 2H20  = Si202(0H)2  ou  | 

SiO(OH) 

) 

L hydrate  silicioxalique  est  décomposé  par  les  alcalis  avec  déga- 
gement d’hydrogène 

Si202(0H)2  + 4KIIO  = 2Si03K2  + 2H20  + H2. 

647.  Silicone.  — Woehler  a donné  ce  nom  à un  composé 
insoluble  obtenu  dans  l’action  de  l’acide  chlorhydrique  sur  le  sili- 
ciure  de  calcium  (préparé  lui-même  par  l’action  du  sodium  sur  un 
mélange  de  silicium  pulvérisé  et  de  chlorure  de  calcium  sec). 

La  silicone  est  en  lamelles  orangées,  transparentes,  insolubles 
dans  l’eau,  devenant  momentanément  plus  foncées  à chaud. 
Chauffée  fortement  à l’air,  elle  prend  feu.  Chauffée  à l’abri  de  l’air 
elle  dégage  de  l’hydrogène  et  laisse  comme  résidu  un  mélange  de 
silice  et  de  silicium. 

Quand  elle  a été  préparée  à l’aide  d’un  acide  étendu,  elle  est 
mélangée  de  lamelles  blanches  que  Woehler  avait  nommées  leucone 
et  qui  sont  l’anhydride  siliciformique.  Ce  corps  se  forme,  du  reste. 
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avec  dégagement  d’hydrogène  par  l’exposition  de  la  silicone  à la 
lumière  solaire. 

La  silicone  n’est  attaquée  ni  par  le  chlore  ni  par  l’acide  azo- 
tique fumant.  Néanmoins,  c’est  un  agent  réducteur  énergique  en 
présence  des  alcalis.  Elle  réduit  les  sels  de  cuivre  et  d’argent. 
Traitée  par  la  potasse  seule,  elle  dégage  de  l’hydrogène. 

Sa  composition  correspond  à l’une  des  deux  formules  SiTIO3 
ou  SicH60\  Cette  dernière  correspond  à celle  d’un  tétraphénol 
C6H2(Ofl)4.  La  première  rappelle  la  composition  de  l’anhydride 
succinique. 

OXYCHLORURES  DE  SILICIUM. 

648.  Oxyde  trichlorosilicique  0(SiCl3)2.  — MM.  Friedel  et 
Ladenburg  l’ont  obtenu  en  dirigeant  des  vapeurs  de  chlorure  de 
silicium  sur  du  feldspath  (silicate  alumino-potassique)  chauffé  au 
rouge  vif.  C’est  un  liquide  bouillant  à 136-139°,  fumant  à l’air, 
décomposable  par  l’eau.  L’alcool  le  convertit  en  disilicate  hexé- 
thylique  Si20(0C2H5)6. 

MM.  Troost  et  Hautefeuille  ont  trouvé  que  dans  la  même  réaction 
il  se  produit  en  outre  les  oxychlorures  de  silicium  suivants,  dont 
nous  indiquons  les  points  d’ébullition  : 


Si4OCl14 

125° 

Si403CI10 

152  à 156° 

Si404Cl8 

198  à 202° 

Si805Cl22 

vers  300° 

nSi203Cl2 

400° 

nSi407Cl2 

encore  solide  à 440° 

Le  premier  paraît  être  un  mélange  de  chlorure  trichlorosilicique 
et  de  tétrachlorure  de  silicium;  le  second,  un  mélange  du  suivant 
avec  du  chlorure  de  silicium.  Le  troisième  est  bien  un  composé 
défini,  car  il  donne  par  l’action  de  l’alcool  l’éther  correspondant, 
dont  la  densité  de  vapeur  confirme  la  formule  Si404(0C2Hb)8. 

Le  poids  moléculaire  des  trois  derniers  oxychlorures  est  in- 
connu. 


SULFURES  DE  SILICIUM. 

649.  Monosulfure  SiS.  — Corps  jaune,  léger  et  pulvérulent, 
obtenu  en  chauffant  le  silicium  au  rouge  vif  dans  un  courant  de 
vapeur  de  sulfure  de  carbone  (Colson). 
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650.  Bisulfure  SiS2.  — On  l’obtient  en  faisant  passer  delà 
vapeur  de  sulfure  de  carbone  sur  un  mélange  intime  de  silice  et 
de  charbon.  11  se  condense  en  longues  aiguilles  soyeuses,  volatiles. 
L’eau  le  décompose  en  hydrogène  sulfuré  et  silice  ; cette  dernière 
conserve  la  forme  du  sulfure  si  la  décomposition  a lieu  par  l’air 
humide  (Frcmy). 

Il  se  produit  aussi  par  l’action  du  gaz  sulfhydrique  sec  sur  le 
silicium  cristallisé,  au  rouge  (Sabatier). 

651.  Sulfhydrate  chlorosilicique  ou  trichlorosilici- 
mercaptan  SiCl3(SH).  — Dens.vap.  = 83,56;  obs.  =83,46.  — 
Ce  corps,  dont  la  véritable  nature  a été  établie  par  MM.  Friedel  et 
Ladenburg,  a été  découvert  par  Isid.  Pierre  en  faisant  passer  du 
gaz  sulfhydrique  sec,  mélangé  de  chlorure  de  silicium  en  vapeur, 
à travers  un  tube  de  porcelaine  chauffé  au  rouge. 

SiCl4  + H2S  = SiCP(SH)  + HCl. 

C’est  un  liquide  incolore,  bouillant  à 96°,  fumant  à l’air  et  décom- 
posable  par  l’eau  en  hydrogène  sulfuré,  silice  et  acide  chlorhy- 
drique. 

SILICIUM  ET  AZOTE. 

652.  On  obtient  1'  azoture  de  silicium  par  Faction  de  l’ammo- 
niaque sur  le  chlorure  de  silicium  ou  de  l’azote  sur  le  silicium 
cristallisé,  au  rouge  vif.  C’est  une  masse  amorphe  blanche,  infu- 
sible, inaltérable  par  la  chaleur  et  à l’air  sec.  Le  seul  acide  qui 
l’attaque  est  l’acide  fluorhydrique,  qui  produit  du  fluosilicate  d’am- 
monium. Chauffé  dans  un  courant  de  vapeur  d’eau  et  d’acide  car- 
bonique, il  se  décompose  en  donnant  du  carbonate  ammonique; 
l’air  humide  agit  lentement  dans  le  même  sens.  Il  est  décom- 
posé par  les  alcalis  et  par  les  carbonates  alcalins  en  fusion 
(Wœhler  et  Deville). 

Le  produit  de  Faction  de  l’ammoniaque  sur  le  chlorure  de  sili- 
cium au  rouge  naissant  renferme  SFAzGCl2  et  probablement  de 
l’hydrogène;  au  rouge,  en  effet,  il  se  transforme  en  un  produit 
représenté  sans  doute  par  la  formule  Si2AzaH. 

SILICIUM  ET  CARBONE. 

653.  Le  silicium  au  rouge  vif  absorbe  l’anhydride  carbonique 
en  donnant  une  masse  verdâtre,  qui  ne  brille  qu’incomplètement 
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dans  l’oxygène,  mais  intégralement  quand  on  la  mélange  avec 
l’oxyde  de  plomb.  Sa  composition  est  SiCO  ; ce  corps  est  inat- 
taquable par  les  alcalis  bouillants  et  par  les  acides,  y compris 
l’acide  fïuorhydrique. 

En  chauffant  le  silicium  dans  de  la  vapeur  de  benzine,  on  obtient 
un  carbure  SiC2  sous  la  forme  d’une  poudre  d’un  noir  vert 
(Schützenberger  et  Colson). 


FIN. 


* 

TABLE  DES  MATIÈRES 

DU  TOME  PREMIER 


INTRODUCTION 1 

But  de  la  chimie, combinai- 
sons et  décompositions 

(1  à 9) 1 

Divisibilité  de  la  matière. 

Cohésion 2 

Mélanges  et  combinaisons...  4 

Affinité 5 

Circonstances  qui  déterminent 

les  combinaisons 5 

Phénomènes  qui  les  accom- 
pagnent  7 

Décompositions.  Dissociation.  8 

États  physiques  (10  à 30).  13 

Corps  solides.  Cristallisation 13 

Formes  cristallines 15 

Dimorphisme 21 

Isomorphisme 22 

Allotropie.  Isoméric 22 

Liquides 24 

Gaz  et  vapeurs 25 

Loi  de  Mariotte 26 

Point  critique 28 

Liquéfaction  des  gaz 30 

— — dits  per- 
manents   33 

Appareils  de  M.  Cailletet 33 

Appareil  de  M.  R.  Pictet 36 

Diffusion  des  gaz.  Diffusion 
moléculaire 39 


Expériences  de  diffusion 42 

Atmolyse 44 

Diffusion  colloïdale 44 

Absorption  des  gaz  par  les  li- 
quides ; par  les  solides 46 

Lois  qui  régissent  les  com- 
binaisons (31  à 40) 48 

Lois  des  proportions  définies.  48 

Proportions  multiples 51 

Choix  de  l’équivalent 51 

Hypothèse  des  atomes 53 

Lois  de  Gay-Lussac 53 

Combinaison  du  chlore  avec 

l’hydrogène 54 

Combinaison  de  l’hydrogène 

avec  l’oxjrgène 54 

Combinaison  de  l’hydrogène 

i avec  l’azote 57 

Loi  d’Avogadro  et  d’Ampère 59 

Molécules  anomales 62 

Fixation  des  poids  atomi- 
ques et  moléculaires  (41 

à 46) 63 

Densités  de  vapeurs 64 

Leur  détermination 65 

Procédé  de  M.  Hofmann 66 

— de  Dumas 67 

— de  M.  V.  Meyer 68 

LOIS  DES  CHALEURS  SPÉCIFIQUES 70 

Chaleur  moléculaire 73 


734 


TABLE  DES  MATIÈRES. 


Conséquences  tirées  de  l'jsomor- 

PIIISME 

Volumes  atomiques  et  molécu- 
laires  

Nomenclature.  Notation. 
Fonctions  (47  à 59) 

Corps  simples 

— COMPOSÉS 

Composés  oxygénés 

non  oxygénés 

Fonctions  chimiques 

Acides 

Hydrates  métalliques 

Sels 

Formules  chimiques 

Équations  chimiques 

Notations  dualistique  et  unitaire. 

Atomicité 

Classification  des  éléments 

Métalloïdes 

Métaux 

Groupement  périodique  des 
éléments 

Principes  de  thermochimie 
(60  à 65) 

Nature  de  la  chaleur.  Équi- 
valent mécanique 

Chaleur  de  combinaison 

Travail  maximum 

Chaleur  de  transformations  al- 
lotropiques  

Méthodes  calorimétriques 

Électrochimie  (66  à 71)... 

Étincelle  électrique 

Courants ’ 

Lois  de  Faraday 

Relation  entre  l’énergie  calo- 
rifique et  l’énergie  électri- 
que  

Décompositions  électrolyti- 
ques  

Galvanoplastie 

Spectroscopie  (72  à 78) 

Radiations  lumineuses.  Raies 

spectrales 

Spectroscope 

Spectre  des  gaz  et  des  va- 
peurs  


Renversement  du  spectre. ...  134 

Spectres  d’absorption jg* 

Spectroscopie  céleste j36 

MÉTALLOÏDES ,38 

Hydrogène  (79  à 86) j38 

État  naturel.  Préparation....  13» 
Purification u.> 


Propriétés  physiques 143 

Occlusion 1 4 j 

Propriétés  chimiques 145 

Chaleur  de  combustion 143 

Affinités  chimiques jjo 

Hydrogène  naissant 151 

Usages ]5I 

Oxygène  (87  à 100) 152 

Historique.  Préparation 152 

Propriétés  physiques 157 

— chimiques.  Com- 
bustions  158 

Flamme jgo 

Chalumeau 164 

Toiles  métalliques 165 

Historique  de  la  combustion.  166 
Respiration 1 68 

Dosage  de  l’oxygène  libre 169 

Ozone 173 

Formation.  Préparation 174 

Propriétés 179 

Nature  de  l’ozone 181 

Combinaisons  de  l’hydro- 
gène avec  l’oxygène  (101 
à 139) 185 

Eau  ou  protoxyde  d’hydro- 
gène. Historique 185 

Composition.  Analyse  et  syn- 
thèse  185 

Propriétés 188 

Congélation 189 

Vaporisation 190 

Décomposition  par  la  chaleur.  193 

Voie  chimique  de  Veau 195 

Eau  d’addition 198 

— de  cristallisation 198 

Eau  comme  dissolvant 201 

Extraction  des  gaz  de  l’eau...  202 

Solubilité  des  solides 204 

Mélanges  réfrigérants 205 

Variations  de  la  solubilité 266 

Solubilités  simultanées 208 


74 

74 

75 

75 

79 

80 

83 

84 

85 

87 

88 

89 

91 

92 

94 

101 

101 

103 

104 

108 

108 

110 

115 

117 

117 

120 

120 

121 

122 

123 

124 

126 

127 

127 

129 

133 


TABLE 

Sursaturations 

Dissociation  des  sels  par  l’eau. 

Diffusibilité.  Dialyse 

État  naturel  de  l'eau 

Eau  distillée 

Eaux  météoriques 

— telluriques.  Eaux  pota- 
bles  

Essai  des  eaux  potables 

Hydrotimétrie 

Composition  de  diverses  eaux 

de  sources 

Purification  des  eaux . 

Eaux  minérales 

Eaux  acidulés  et  alcalines. .. 

— silicatées  alcalines. . . 

— ferrugineuses 

— salines 

— de  mer 

— sulfatées 

sulfureuses 

Analyse  des  eaux  minérales 

Peroxyde  d'hydrogène  ou  eau  oxy- 
génée   

Formation.  Composition 

Propriétés 

Réactions 

Recherche 

Usages 

MÉTALLOÏDES  MONATOMIQUES. . 
Fluor  (140  à 147) 

Fluor  libre 

Poids  atomique.’. 

Acide  fluorhydrique.  Préparation. 

Propriétés.  Composition 

Usages 

Fluorures 

Chlore  (148  à 163) 

État  naturel 

Préparation 

Propriétés  physiques 

Poids  atomique 

Propriétés  chimiques 

Usages 

Hydrate  de  chlore 

Acide  Chlorhydrique 

Préparation 

Composition 


MATIÈRES.  735 

Propriétés.  Solubilité 278 

Fabrication... 280 

Constitution  de  la  solution...  281 
Données  thermiques 283 

Chlorures 283 

Recherche  et  dosage 285 

Composés  oxygénés  du 

chlore  (164à  183) 286 

Anhydride  hypochloreux 287 

Acide  hypochloreux.  Préparation . 289 

Propriétés 290 

IIypochlorites 290 

Chlorure  de  chaux 291 

Hypochlorites  alcalins 294 

Chlorométrie 294 

Usages  des  hypochlorites 297 

Anhydride  chloreux 298 

Chlorites 299 

Peroxyde  de  chlore 299 

Euchlorine 300 

Acide  chlorique 301 

Chlorates 302 

Acide  perchlorique 392 

Perchlorates 304 

Brome.  Préparation  (184  à 

191) 304 

Propriétés 306 

Poids  atomique 307 

Acide  bromhydrique.  Préparation.  307 

Propriétés 309 

Bromures 309 

Recherche  et  dosage 310 

Chlorure  de  rrome 310 

Composés  oxygénés  du 
brome  (192  à 195) 311 

Acide  hypobromeux  et  ses  sels...  311 
Acide  bromique  et  bromates  312 

Iode  (196  à,  218) 313 

Extraction 313 

Propriétés ....  316 

Poids  atomique 319 

Acide  iodiiydrique.  Préparation..  319 

Propriétés 320 

Iodures  . . . ; 322 

Recherche  et  dosage  322 

Combinaisons  de  l’iode 


DES 

209 

211 

211 

213 

214 

2l4 

216 

218 

220 

222 

223 

226 

229 

234 

235 

237 

240 

242 

244 

250 

253 

255 

256 

257 

260 

260 

261 

261 

262 

264 

264 

265 

266 

267 

268 

268 

268 

272 

272 

273 

275 

275 

275 

276 

277 


7BÔ 


TABLE  DES  MATIÈRES. 


avec  les  autres  halogè- 
nes   323 

Protochlorure  d’iode 323 

Triciilorure  d’iode 324 

Bromure  et  fluorures 325 

Composés  oxygénés  de 

l’iode 325 

Acide  iiypo-iodeux 325 

Anhydride  iodeux 32G 

Peroxyde  d’iode 32G 

Anhydride  et  acide  iodiques 326 

Iodates 327 

Anhydride  et  acide  périodiques..  328 
Periodates 329 

GÉNÉRALITÉS  SUR  LES  HALO- 
GÈNES   330 

métalloïdes  diatomiques....  332 

Soufre  (219  à 22  6) 332 

État  naturel 332 

Extraction.  Soufre  natif 333 

Extraction  des  pyrites 335 

— des  charrées  de 

de  soude,  etc 336 

Propriétés  physiques 336 

Soufre  mou 337 

Dissolution  du  soufre 337 

Vapeur  de  soufre 338 

Modifications  allotropiques 339 

Soufre  cristallisé 339 

Soufrenacré.  Soufre  amorphe.  340 

Propriétés  chimiques 342 

Poids  atomique  et  atomicité.  344 

Recherche  et  dosage 344 

Combinaisons  hydrogé- 
nées (227  à 235) 345 

Hydrogène  sulfuré 345 

Préparation 346 

Composition 347 

Propriétés 348 

Action  physiologique 351 

Persulfure  d’hydrogène.  . 352 

Sulfures  et  sulfiiydrates 354 

Dosage  des  sulfures 357 

Soufre  et  halogènes  (236 
à 241).... 360 

Chlorures  de  soufre 360 

Bromure  et  iodure 361  ! 


Fluorures 3Q0 

Combinaisons  oxygénées 
(242  à 281) 3C2 

Amiydridesulfureux.  Préparation.  303 

Propriétés  physiques 305 

Propriétés  chimiques 307 

Composition 308 

Acide  sulfureux.  Réactions 308 

Applications 370 

Sulfites 371 

Chlorure  de  tiiionyle 372 

Acide  hydrosulfureux....*. 372 

Sesquioxyde  de  soufre 374 

Anhydride  sulfurique.  Prépara- 
tion   375 

Propriétés 370 

Composition 377 

Acide  anhydrosulfurique  ou  fu- 
mant  377 

Fabrication 378 

Acide  sulfurique 378 

Historique.  État  naturel 380 

Formation.  Théorie  de  sa  fa- 
brication...  381 

Fabrication  par  le  soufre 384 

— par  les  pyrites. . . 387 

Tour  de  Glover 389 

Concentration 390 

Rendements 392 

Purification 393 

Propriétés  physiques 395 

— chimiques 396 

Hydrates  d’acide  sulfurIque 398 

■ 

Densité  des  mélanges  d'eau  et 

d’acide 39S 

Réactions 399 

Action  sur  l’économie 400 

Usages 400 

Sulfates 401 

Recherche  et  dosage 402 

Chlorures  et  bromures  sul- 
furiques  404 

Chlorhydrine  sulfurique 404 

Chlorure  de  sulfuryle 405 

Chlorure  de  disulfuryle. .....  406 

Oxytétrachlorure  de  soufre..  406 
Bromure  de  sulfuryle 40 1 


TABLE  DES  MATIÈRES. 


737 


Anhydride  persulfurique 407 

Acide  hyposulfureux  ou  thïosul- 

furique 407 

Thiosulfates 408 

Acidesdelasériethionique.  4 10 

Acide  dithionique 410 

Acide  trithiouique 411 

Acide  tétrathionique 4 1 2 

Acide  pentathionique 413 

Sélénium  (282  à 307) 414 

État  naturel 414 

Extraction 415 

Propriétés  physiques 416 

Propriétés  chimiques 417 

Poids  atomique 418 

Hydrogène  sélénié 418 

Séléniures 410 

Combinaisons  halogénées 
du  sélénium 419 

Protochlorure  et  tétrachlorure.  419 

Bromures 421 

IODURES 421 

Fluorure 421 

Composés  oxygénés 422 

Anhydride  et  acide  sélénieux 422 

Sélénites 423 

Chlorure  de  sélénosyle 423 

Acide  sélénique 424 

Séléniates 424 

Sulfures  de  sélénium 425 

Trioxysulfure 425 

Acide  séléniosulfurique 426 

Acide  séléniodithionique 426 

Analyse  des  composés  de  sélé- 
nium   426 

Tellure  (308  à,  333j 427 

Historique.  État  naturel 427 

Extraction 427 

Propriétés.  Poids  atomique..  428 

Hydrogène  tellure 428 

Tellurures 429 

Combinaisons  halogénées 

du  tellure 429 

Composés  oxygénés  du  tel- 
lure  431 

I.  — Chimie  minérale. 


Oxyde  de  tellure 431 

Acide  et  anhydride  tellureux 431 

Teilurites 432 


Sels  de  tellure  ou  de  tellpryle.  . 432 

Anhydride  et  acide  telluriques.  . . 433 

Sulfures  et  séléniures  de 


tellure 434 

GÉNÉRALITÉS  SUR  LES  MÉTAL- 
LOÏDES DIATOMIQUES  435 

MÉTALLOÏDES  TRI-  ET  PENTATO- 
MIQIJES 437 

Azote  (334  à 345).... 437 

Préparation 437 

Propriétés 440 

Azote  allotropique 441 

Poids  atomique 441 

Dosage 44  L 

Air  atmosphérique 441 

Historique 441 

Analyse  de  l’air 442 

Méthode  de  Dumas 443 

Constitution  de  l’air 444 

Propriétés 445 

Principes  contenus  dans  l’air.  44& 
Origine  de  l’acide  carboni- 
que  449 

Autres  matériaux  de  l’air. . . . 450 

Émanations  paludéennes 451 

Air  confiné 453. 

Ammoniaque  (346  à 360). 

Historique 453 

Extraction.  Formation 454 

Préparation 455 

Composition 456 

Propriétés  physiques 457 

Application  de  l’ammoniaque 

liquéfiée 458 

Solubilité 458 

Fabrication  de  l’ammoniaque 

caustique 461 

Propriétés  chimiques 462 

Action  des  acides  et  des  anhy- 
drides   464 

Action  sur  les  sels 465 

Usages 466 

Sels  ammoniacaux 466 

Ammonium 466 

47 


TABLE  DES 


Amalgame 467 

Caractères  des  sels  ammonia- 
caux  468 

Recherche  et  dosage 469 

Htdroxylamine 47i 


Combinaisons  halogénées 


de  l’azote  (360  à,  362). . . 473 

Chlorure  d’azote 474 

Bromure  et  iodure  d’azote 475 

Composés  oxygénés  de 
l’azote  (363  à 399) 476 

Protoxyde  d’azote.  Préparation..  478 

Propriétés 479 

Composition 480 

Acide  hypoazoteox 481 

Bioxyde  d’azote.  Préparation 431 

Propriétés 482 

Composition 484 

Chlorure  et  bromure  de  nitrosyle.  485 
Sulfates  de  nitrosyle 486 

Chlorure  nitrosyle-sulfurique.  487 

Anhydride  azoteux 488 

Acide  azoteux.  Azotites 489 

Dinitrososulfites : 491 

Sels  sulfazotés 491 

Peroxyde  d’azote.  Préparation...  492 

Propriétés 49.3 

Chlorure  et  bromure  de  nitryle.  497 

Sulfates  de  nitryle 497 

Anhydride  azotique 498 

Acide  azotique.  Historique 499 

Formation 499 

Nitrification 500 

Préparation 501 

Propriétés 503 

Composition 505 

Réactions  chimiques 505 

Action  sur  les  matières  orga- 
niques  507 

Eau  régale 508 

Applications  de  l’acide  azoti- 
que   508 

Azotates 509 

Recherche 510 

Dosage 512 


MATIÈRES. 

Anhydride  perazotique  

Composés  sulfurés  de  l’a- 


zote (400  à 402 1 514 

Sulfure  d’azote 514 

Chlorure  de  thionitrosyle 514 

Séléniure  d’azote 515 

Phosphore  (403  à 414) 

Historique.  État  naturel 515 

Extraction 51g 

Propriétés  physiques 519 

Propriétés  chimiques 52 1 

Phosphorescence 522 

Modifications  allotropiques 523 

Phosphore  rouge 574 

Préparation 524 

Phosphore  métallique 526 

Propriétés  des  modifications 

allotropiques 526 

Poids  atomique 527 

Action  physiologique 527 

Recherche  du  phosphore  libre. . . 528 

Usages.  Allumettes 530 

Composés  hydrogénés  du 
phosphore  (415  à 428)..  532 

Hydrogène  phosphoré  gazeux 532 

Gaz  non  inflammable 535 

Propriétés 535 

Composition 537 

Réactions 537 

Combinaisons  du  phosphonium 538 

Hydrogène  phosphoré  liquide 539 

— — solide 541 

Phosphures  métalliques 541 

Combinaisons  halogénées 
du  phosphore  (429  à 442 h 542 

Triciilorure  de  phosphore 542 

Pentachlorure  de  phosphore 543 

Densité  de  vapeur 544 

Réactions 545 

Bromures  de  phosphore 546 

Chlorobromure 547 

Biiodure  de  phosphore 547 

Tri-  et  penta -iodure 548 

Chloro-iodure 548 

Trifluorure 548 


TABLE  DES  MATIÈRES. 


739 


Bromofluorure >749 

Pentafluorure 549 

Combinaisons  oxygénées 
du  phosphore  (443  à.  472).  550 

Sous-oxyde  de  phosphore 551 

Acide  hypophosphoreux 552 

Préparation 552 

Propriétés 553 

Hypophosphites 554 

Anhydride  phosphoreux 554 

Acide  phosphoreux.  Préparation..  555 

Propriétés 55G 

Phosphites 557 

Acide  hypophosphorique 557 

Hypophosphates 559 

Anhydride  piiosphorique 560 

Préparation 560 

Propriétés 561 

Variétés  allotropiques 562 

Acides  phosphoriques 562 

Acide  métaphospiiorique 465 

Métaphosphates 565 

Acides  polymétaphosphori- 

ques 566 

Acide  monométaphosphori- 

que 566 

Di-  et  trimétaphosphates. . . . 566 

Tétra-  et  hexamétaphos- 
phates... 567 

Acide  pyrophosphorique 567 

Pyrophosphates.  Tétraphos- 
phates 568 

Acide  orthophosphorique 569 

Préparation 569 

Propriétés 571 

Ürthophosphates 572 

llecherche  de  l’acide phosph.orique  574 
Séparation  de  l’acide  phosphori- 

que 575 

Uosaye  de  l’acide  phosphorique.  576 

Chlorures  de  l’acide  phos- 
phorique  577 

OXYCLHORURE  DE  PHOSPHORE 577 

Propriétés 578 

OXYBROMURE  DE  PHOSPHORE 579 


Chlorure  métaphospiiorique 579 

Chlorure  pyrophosphorique 579 

OXY’FLUORURE  DE  PHOSPHORE 580 

Combinaisons  sulfurées  du 
phosphore  (473  à 482)..  580 

Sulfures  de  phosphore 580 

Sesquisulfure.  Trisulfure 581 

Bisulfure.  Pentasulfure 582 


Combinaisons  thiophospiioriques.  . 582 

Acide  monothiophosphorique.  583 
Acide  dithiophosphorique 583 

Sulfochlorures  de  phosphore 583 

Chlorure  de  thiophosphoryle.  583 
Sulfochlorure  de  phosphore.  583 
Bromure  de  thiophosphoryle.  584 

Combinaisons  azotées  du 
phosphore  (483  à.  492)..  584 


Triamidure  de  phosphore 584 

Phospham 585 

Triamidure  de  phosphoryle..  585 

Phosphamide 586 

Azoturede  pyrophosphoryle 586 

Triamidure  de  thiophospho- 
ryle  586 

Chlorazoture  de  phosphore 587 

Acides  piiosphamidiques 587 

Acide  phosphamique 587 

Acide  thiophosphamique.  . . . 587 

Amides  pyrophosphoriques. . 588 

Arsenic  (493  à,  525) 588 

Historique.  État  naturel 588 

Préparation.  Propriétés *589 

Poids  atomique 591 

Arsenic  et  hydrogène 591 

Hydrogène  arsénié.  Préparation.  591 

Propriétés ....  592 

Analyse 594 

Hydrure  soude 594 

Arséniures 594 

Arsenic  et  éléments  halo- 
gènes  595 

Triciilorure  d’arsenic 595 

Tribromure  et  triiodure 596 

Penta-iodurc 597 


740 


TABLE  DES  MATIÈRES. 


Fluorures  

Combinaisons  oxygénées 


de  l’arsenic..  597 

Anhydride  arsenieux.  Préparation.  598 

Propriétés 599 

Arsenites 603 

Usages 604 

Anhydride  et  acide  arséniques  ..  604 

Réactions 606 

Arséniates 606 

Arséniates  arsénieux 607 

Usages 607 

Sulfures  d’arsenic 608 

Bisulfure  ou  réalgar 608 

Hyposulfarsénites 609 

Trisulfure  ou  orpiment . .■ 609 

Sulfarsénites 610 

Pentasulfure  et  sulfarsémates.  . 610 

Séléniures  d’arsenic 611 

Tellurure .. . . 612 

Phosphure  d’arsenic 612 

Toxicologie  de  l’arsenic. . 612 

Action  physiologique  des 
composés  d’arsenic 612 

Recherche  de  U arsenic 613 

Caractères  des  taches  et  an- 
neaux  617 

Destruction  des  matières  or- 
ganiques  618 

Méthode  de  Reinsch 619 

Antimoine  (526  à 558) 620 

Historique.  État  naturel 620 

Extraction 620 

Purification 621 

Propriétés 622 

Poids  atomique.  Usages  624 

Hydrogène  amtimonié 625 

Antimoniures 626 

Antimoine  et  éléments  ha- 
logènes  626 

Trichlorure  d’antimoine 626 

Pentachlorurk 628 

ÜXYCHLORURES 630 

SULFOCIILORURES 630 

Tribromure 630 


Triiodure 

Trifluorure.  Peutaüuorure 

Composés  oxygénés  de 
l’antimoine 

Trioxyde  d’antimoine.  Préparation. 

Propriétés 

Hydrates  antimoniaux  et  anli- 

monites 

Sels  d’antimoine 

Peroxyde  d’antimoine 

Anhydride  et  acides  antimoniques. 


630 

631 

631 

632 

633 

633 

634 

635 

636 


Antimoniates 


636 


Composés  sulfurés  de  l’an- 


timoine   639 

Trisulfure  d’antimoine 639 

Suifantimonites 644 

Pentasulfure.  Sulfantimoniates . . 642 

Oxysulfures 643 

Séléniures  et  tellurures 643 

Action  des  composés  d’anti- 
moine sur  l’économie 644 

Caractères  analytiques 644 

Dosage  de  l' antimoine 645 


Bore  (559  à 575) 646 

État  naturel 646 

Préparation.  Propriétés 646 

Poids  atomique 649 

Borure  d’hydrogène 649 


Bore  et  éléments  halogè- 
nes  650 

Chlorure  de  bore 650 

Bromure.  Fluorure 651 

Hydrate  de  fluorure  de  bore.  652 

Acide  fluoborique 652 


Bore  et  métalloïdes  dia- 


tomiques  653 

Anhydride  borique 653 

Acide  borique 654 

Son  origine  dans  la  nature...  656 

Propriétés 657 

Acide  métaborique 658 

Borates 658 

Combinaisons  de  boryle 659 


Dosage  de  l’acide  borique 660 


TABLE  DES  MATIÈRES. 


741 


Sulfure  de  bore 6G0 

Azoture  de  bore 660 

GÉNÉRALITÉS  SUR  LA  FAMILLE 
DE  L’AZOTE 661 

MÉTALLOÏDES  TÉTRATOMIQUES . 663 

Carbone  (577  à,  614) CG3 

État  naturel 663 

Différentes  variétés  dé  car- 
bone  663 

Diamant.  Propriétés 665 

Taille  du  diamant 666 

Usages 668 

Graphite 668 

Propriétés.  Usages 669 

Charbons  amorphes 670 

Noir  de  fumée 670 

Charbon  de  cornues 672 

Coke . 673 

Charbon  de  bois 673 

Propriétés  du  charbon  de 

bois 675 

Charbon  de  sucre 676 

Propriétés  absorbantes 676 

Noir  animal 677 

Combustibles  minéraux 679 

Propriétés  chimiques  du  char- 
bon  681 

Poids  atomique 682 

Combinaisons  hydrogé- 
nées du  carbone 682 

Carbone  et  éléments  mona- 
tomiques 683 

Composés  oxygénés  du 
carbone 683 

Oxyde  de  carbone 683 

Historique  et  formation 683 

Préparation.  Propriétés 684 

Action  physiologique 686 

Composition 687 

Oxychlorure  de  carbone 688 

Anhydride  carbonique.  Historique.  689 

État  naturel 689 

Préparation.  Propriétés  phy- 
siques   690 

Propriétés  chimiques 695 

Composition 696 


Applications 697 

Propriétés  physiologiques...  698 

Acide  carbonique  et  carbonates..  699 

Dosage  de  l’acide  carbonique...  701 

Acide  graphitique 701 

Composés  sulfurés  du  car- 
bone  702 

Protosulfure  de  carbone 702 

Bisulfure  de  carbone 703 

Préparation 703 

Propriétés 704 

Action  physiologique 705 

Usages 705 

Acide  sulfocarbonique  et  sul- 
focarbonates 706 

SULFOCIILORURE  DE  CARBONE 706 

OXYSULFURE  DE  CARBONE 707 

Silicium  (615  à 653) 708 

État  naturel.  Historique 708 

Préparation 708 

Propriétés  physiques 709 

Propriétés  chimiques 710 

Poids  atomique 710 

Hydrogène  silicé 711 

Préparation 711 

Propriétés 712 

Siliciures 713 

Silicium  et  éléments  ha- 
logènes   713 

Tétrachlorure  de  silicium 713 

Propriétés 714 

Hexaciilorure  disilicique 715 

SlLICICIILOROFORME 715 

Bromures  de  silicium 7 1 6 

Tétrabromure 716 

Hexabromure  disilicique 716 

Silicibromoforme 716 

Iodures  de  silicium.  Tétra-iodure . 716 

Hexa-iodure  disilicique 716 

Siliciiodoforme 717 

Fluorure  de  silicium 717 

Acide  fluosilicique 718 

Fluosilicates 719 

Usages 719 


742 


TABLE  DES 

Composés  oxygénés  du  si- 


licium  72q 

Silice  naturelle 720 

Préparation 721 

Propriétés 722 

Usages 722 

Hydrates  siliciques 723 

Silice  gélatineuse 733 

Silice  colloïdale 724 

Silicates 725 


MATIÈRES. 

Dosage  de  la  silice . 727 

Anhydride  silicikormiquk 728 

Hydrate  silicioxaliquk 728 

Silicone 728 

Oxychlorures  de  silicium....  729 

Sulfures  de  silicium 729 

Monosulfure 729 

Bisulfure 730 

Sulfhydrate  chlorosilicique. . 730 

Silicium  et  azote 730 

Silicium  et  carbone 730 


FIN  DE  LA  TABLE  DES  MATIÈRES  DU  TOME  PREMIER. 


7837-86.  Corbcil.  — Imprimerie  Crbth. 


i 


”)0 


Æ / 

v , • •, 

\; 

w 

s y 

\ 

^ if  Jj  1 

i '\S 

h* 

' + .. 


V . 

î>.'; 


- . §.  ■ 'J&t 


^nï^.rl 


-,  y.  . 

. 

■ V • - -4 


• »r'-4 


Jfi 


■ - ■ 

■eJ-  & 


M 


r 


<v 


»» 


:f*V 


*3^ 


‘tr 


•-»*«■'  ■ 


m 


.'  Tti’V  1 


^:,{V 


SSraiè 


»! 


r»ç. 


